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اتزانات الأطوار 
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2-8 استقرارية الأطوار 18 ا ا ا 200 
3-8 التوازن في الا طوار دومحم وهی میم وم BGO‏ 
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6-8 مخطط الاطوار لنظام الاء 
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11-8 تطبيقات قاعدة الطور 
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9 -2 تاثير الحرارة على تغيرات الطور 1 11 1 ا 
9- 3 طبيعة الاتزان لتغيرات الطور sme‏ هو اوه دعتو اواك مط هکس ستحينة 401 
1-3-9 اتزانات سائل ‏ غاز 11100 1 0 لیامت ومیل 
4-9 تأثير درجة الحرارة على الضغط البخاري as‏ مولس Haves‏ 
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0 التقطير التجزيئي للنفط الخام 
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8-3 العلاقة الرياضية بين 12 و 166 EHR SERS es‏ ده موز مه 15175 
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مقدمة الطيعة نی 


مقدمة الطبعة الثانية 


شم امک لحن تير 


۳ 


مس ر موی س رر 9 ۳ 
قل أَعْمَلُوأ فسیری اه کمک ورن له ورمون 1 
صدق الله العلي العظيم 


بعد نفاذ النسخ المطبوعة في الطبعة الأولى وزيادة الطلب على كتاب 
(مبادئ الثرمودپناميك) تم التوكل على اله بالشروع للأعداد للطبعة الثانية. تم 
إجراء تصحيح للأخطاء المطبعية التي ظهرت في الطبعة الأولى إضافة إلى إجراء 
بعض الإضافات الضرورية. 


أتمنى من الله أن أكون قد وفقت بذلك ومن الله التوفيق. 


فلاح حسن حسين 


آذار 2012 


هقدمة الطيعة الأولى 


مقدمة الطبعة الأولى 


يعتمد هذا الكتاب (مباديء الثرموديناميك) بوصفه كتابا منهجياً لطلبة 
الصفوف الثانية لاقسام الكيمياء في كليات العلوم في الجامعات العراقية وهو 
المنهج المتبع نفسه في اقسام الكيمياء في كليات التربية. وقد لاحظت من خلال 
قيامي بتدريس مادة الكيمياء الفيزياوية في الجامعات العراقية وبعض الجامعات 
العربية وجود نفور عند أغلب الطلبة من هذه المادة ووجدت ان السبب هو 
وجود ضعف في فهم مادة الرياضيات وينعكس ذلك سلبا على تقبل الطلبة لمادة 
الكيمياء الفيزياوية» لذلك تم اعتماد اسلوب مبسط في تأليف الكتاب بحيث يمكن 
استيعابه بسهولة وبالاعتماد على المعلومات الاساسية في مادة الرياضيات والي 
تعلمها الطالب خلال دراسته في المرحلة الاعدادية. 

يشمل الكتاب اربعة عشر فصلا يبدا من الخواص العامة للغازات 
وقوانينها المختلفة ومن ثم القوانين الاربعة للثرموديناميك وبعدها تم الانتقال الى 
السوائل وخواصها ثم احالیل وخواصها المختلفة والعلاقات الثرموديناميكية طا. 
لقد تم في الفصل الرابع عشر توضيح فكرة اساسية عن الثرموديناميك 
الاحصائي وعن الخواص العيانية والخواص الجهرية. 

لقد تم وضع عشرة امثلة محلولة في نهاية كل فصل من الفصول وتم 
اعتماد الوحدات بأنظمة مختلفة لكي يتعود الطالب على استخدام انظمة 
الوحدات المختلفة. 


ىِئَِئكٍكٍَتتبت##2لخلللل للخخللههخ1»1ة١‏ اه 


هقدمة الطيعة الأولي 


ويعد هذا الكتاب مصدرا مهما لطلبة الدراسات العليا الذين يدرسون 
مادة الثرموديناميك كما يعد كذلك مصدرا مهما لطلبة اقسام الفيزياء وافندسة 
وعلم المواد والصيدلة الذين يدرسون مادة الثرموديناميك الكلاسيكي 
والثرموديناميك الاحصائي. 

اقنی ان اكون قد ساهمت مساهمة متواضعة في رفد المكتبة العربية باحد 
المصادر العلميةء ومن الله التوفيق. 


المؤلف 


تشرين الأول 2011 


الفصل الأول 
CHAPTER ONE‏ 
الخواص الحامة للغازات 


General Properties of Gases 


الفصل الأول 


الخواص العامة للغانات 


الفصل الأول 
الخواص العامة للفازات 


General Properties of Gases 


1-1 مقدمة 

2-1 ضغط الغاز 

1-2-1 مقياس الضغط الجوي 

3-1 حجم الغاز 

4-1 درجة الحرارة وكمية الحرارة 

5-1 قانون الصفر للثرموديناميك 

6-1 قوانين الغاز 

1-6-1 قانون بويل 

2-6-1 قانون شارل أو فانون 
غايلوساك 

3-6-1 قانون افوكادرو 

7-1 قانون الغاز المثالي 

8-1 الغاز الثالي وثابت الغاز 

9-1 قانون دالتون للضغوط الجحرئية 

أمثلة 


Introduction 

Gas Pressure 

The Barometer 

Gas Volume 

Temperature and Heat 

Zeroth Law of Thermodynamics 
The Gas Laws 

Boyle's Law 

Charles's Law or Gay-Lussac's 
Law 

Avogadro's Law 

The perfect Gas Law 

Ideal Gas and Gas Constant 
Dalton's Law of Partial Pressures 


Examples 


الفصل الأول الخواص العامة للغانات 


الفصل الأول 
الخواص العامة للغازات 
General Properties of Gases‏ 


Introduction ade ا‎ ١ 


الشاهدات التجريبية للغازات تبين أن الغاز ليس له حجم ثابت» وليس له 
شكل ثابت حيث أن دقائقه تملا الإناء الذي نوضع فيه مهما كان حجمه ومهما 
كان شكله. إن سبب ذلك يعود إلى أن دقائق الغاز تتحرك بسرعة كبيرة جداً 
وبصورة عشوائية» وان السافات البينية بينها كبيرة با فيه الكفاية إلى الحد الذي 
لا يمكن إعاقة حركتها نتيجة للتجاذب الموجود بين هذه الدقائق. 

الكثافة القليلة للغازات عند مقارنتها مع الحالة السائلة والصلبة دليل آخر 
على أن المسافات بين دقائقها كبيرة جدا. إن مول واحد من الم السائل عند 
0م وتحت ضغط 1 جو يشغل حجماً وقدره 18.8 سم' بينما تحتل الكمية 
نفسها من بخار الاء وعند الظروف نفسها المذكورة حجماً قدرة 30200 سم" أي 
أن حجم الكمية نفسها من الغاز اكبر بأكثر من 1600 مرة من حجم السائل في 
الظروف نفسها. 

من الخواص الميزة للغازات بأنها تصرف (تقريبا) بنفس الطريقة عند 
تغير الضغط أو درجة احرارة وبهذه الخاصية تختلف تماما عن الواد السائلة 
والصلبة. 


ڪڪ 
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2-1 ضفط الشاز Gas Pressure‏ 
الضغط هو القوه المسلطة على وحدة الساحة والغاز يسلط قوه من قبل 
دقائقه (جزئيات كانت أو ذرات أو ايونات) تضغط على جدار الإناء الذي 
تحتويه. تتحرك دقائق الغاز داخل النطاد بسهوله ومجرية وتحصل اصطدامات 
كثيرة جدا (يصل عددها الى الاف البلايين من التصادمات في منطاد صغير خلال 
| الثانية الواحدة»» وتكون هذه التصادمات بين دقائق الغاز وكذلك بين الدقائق 
| وجدار المنطاد (لاحظ الشكل 1-1). إن قوة تأثير كل تصادم منفرد تكون 
صغيرة جدا حيث لا يمكن قياسها بسهولة» ولكن لهذا العدد الهائل من 
التصادمات قوة معتبرة يمكن قياسها وهذه هي التي تلل ضغط الغاز داخل 
المنطاد .ڪش و2 الضفط الداخلي الذي يولده الغاز. 


۱ شكل 1-1 ضغط الغاز داخل النطاه 


ولفهم ذلك نتصور أن كمية من غاز معين موجود داخل اسطوانة تحصوي 
على مكبس حر الحركة. لكي نتمکن من المحافظة على وجود الغاز داخل 
الاسطوانة لابد من وجود ثقل معين نضعه فوق المكبس وليكن وزنه (۴) حيث 
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مه 
أنه يمثل القوه السلطة على الکبس وهذه القوة توازن القوة السلطة من قبل الغاز 


لكي ترفع الکبس إلى الأعلى. 
إن ضغط الغاز يشل () حيث أن ۸ قشل مساحة القطع العرضي 
الکن 


يعبر عن ضغط الغاز بوحدات الباسكال (2) حسب النظام العالمي 
للوحدات 51 وهذا الرمز الستخدم للتعبير الفرنسي عن النظام العالمي للوحدات 
Systême International d’ Unitês‏ م1. یعرف الباسکال بأنه نیوتن واحد على 
المتر المربع. 
Pa=1 Nm‏ 1 
وکا 1 -وم 1 
الجمدول 1-1 وحدات الضغط المختلفة ورمز كل وحدة من هذه 


لوحدات. 
جدول 1-1 وحدات الضفط المختلفة 
اسم الوحدة آلرمز القيمة العددية 

[ Nm? Pa Pascal باسكال‎ 
1028 عوط‎ bar بار‎ 
1 01325 Pa atm atmosphere ۳۹ 
133.322Pa torr Torr ۳ 
12.28 mmHg | millimeter of mercury ملم زثبق‎ 
6.894757 k Pa | psi pound per square inch باوند انج‎ 


عدد التصادمات مابين دقائق الغاز وجدار الحتو ي (الإناء الذي يوجد فيه 
الغاز) هي التى تحدد قيمة ضغط الغاز. الشكل 2-1 يوضح الفرق مابين الضغط 
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في محتويين» حيث أن عدد التصادمات في الستوی ‏ أكثر من عدد التصادمات في 
المحتوى 2 وبذلك يكون الضغط في ١‏ اكبر منه في ۾ 


شكل 2-1 علاقة عدد التصادمات بالضغط 


1-2-1 مقياس الضفط الجوي :)82012 116 

امال الذي ذكرناه في الفقرة السابقة حول ضغط الغاز في النطاد هنالك 
ضغط يقابله من الخارج» وهو الضغط الذي يسلطه المواء الخارجي ويكون تاثيره 
مقابل تاثير الضغط الداخلي للغاز في النطاد وكما هو موضح في الشكل 3-1. 
1 يمثل الضغط الخارجي الذي تسلطه دقائق الهواء على سطح النطاد. 
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شكل 3-1 الضغط الجوي 


إن عمود المواء الوجود فوق سطح الارض يساط قوة على كل سم" 
مكافئة لكتلة قدرها 1034غم وذلك لأنه وحسب قانون نيوتن 
او f= ma‏ 
حيث تمشل ؟ القوة المسلطة و " الكتلة و 8 التعجیل الأرضي 
وقدرة 9.8م ثا ١‏ 


17 ر 1 _ 


= 103401 7-2و‎ 
3 9.8 ms 37 


= 034 2 


يحتوي مقياس الضغط الجوي (الباروميتر) على آنبوبة زجاجية عمودية 
مغلقة من الأعلى ومفرغة من ال هواء ومفتوحة من الأسفل ومغمورة بحوض من 


0000 هه 
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السائل. يعمل الضغط الجوي على رفع مستوى السائل داخل الأنبوبة المفرغة 
ويستمر ارتفاع السائل حتى يتوازن وزن السائل في العمود مع الضغط الجوي. 
إذا كان السائل الستخدم هو الزئبق فإن السائل سيرتفع دانعل الأنبوبة إلى 
0 سيم وهذا الارتفاع یعود إلى الضغط الجوي القياسي عند مستوى سطح 
البحر. يوضح الشكل 4-1 مقياس الضغط الجوي (الباروميتر). 


فراغ 


شكل 4-1 مقياس الضغط الحوي (الباروميتر) 


هناك نوع آخر من الأجهزة الخاصة بقياس الضغط وتتكون من أنبوبة 
زجاجية على شكل ارف لآ وتسمى المانوميتر (67]ا0:2طة]/ة)ء ويستخدم 
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المانوميتر لقياس ضغط الغاز داخل أي محتوى مغلق. 

هناك شكلان ختلفان للمانوميتر» كما هو موضح في الشكل 1- 5» حيث 
أن النوع الأول يكون مغلا من الطرف الثاني للأنبوبة (لاحظ الشكل 5-1 ) 
وبهذا يكون ضغط الغاز بامحتوى الراد قياس ضغطه مساوياً إلى اعم 

حيث آنم تمثل كثافة سائل المانوميتر وع التعجيل الأرضي في حين أن :1 
تمثل الفرق بين ارتفاع السائل في طرفي الأنبوبة. النوع الثاني يكون الطرف الثاني 
من الأنبوبة مفتوحاً وبذلك يكون ضغط الغاز في امحتوى مساوياً إلى اعم مضافا 
إليه الضغط الجوي اذا كان الضغط في المحتوى الغازي أعلى من الضغط ابشوي 
أو اعم مطروحاً من الضغط الجوي اذا كان ضغط الغاز في المحتوى اقل من 
الضغط الجوي وكما موضح بالشكل (5-1 ب). 


1- مانوميتر مغلق النهاية 


الفصل الأول oooh‏ 5 


1- ضغط الغاز اقل من الضغط الجوي ۰ 2- ضفط الغاز آکبر من الضغط الجوي 
ب- مانوميتر مفتوح النهاية 
شكل 5-1 أنواع المانوميترات 

الضغط الجوي الاعتيادي عند مستوى سطح البحر يساوي 1 جو 


ويساوي بالوحدات الاخرى كما يأتي: 

1 atm = 760 mmHg 

= 760 Torr 

= 1.01325 bar 

= 1013.25 mb 

توا 14.696 = 

= 101.325 N/ نم‎ 

= 101.325 Pa 

= 101.325 kpa 


۱۳ 
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2.1 حجم الشاز: Gas Volume‏ 
يعرف حجم الغاز بأنه الفراغ الذي تتحرك فيه دقائق الغاز بحرية. إذا كان 
لدينا مزيج من الغازات (مثل المواء الذي هو مزيج من عدة غازات) فان 
الغازات المختلفة تحتل نفس الحجم في نفس الوقت طالا أن جيع هذه الغازات ْ 

بإمكانها التحرك مرية. 
يمكن قياس حجم الغاز بوضعه فوق سحاحة معايرة تسمى سحاحة الغاز 
,Gas burette‏ 


إن الوحدة القياسية للحجم حسب نظام 51 هو المتر المكعب (*) 
وفي تخصص الكيمياء يستخدم عادة اللثر (0اذ.1) والمليليتر (احع) عهاناتلائص. إن 
وحدات الستتيمتر المكعب (نتره) أو (00) تستخدم كذلك وهي مقاربة إلى 
ملیلتر واحد. 


4-1 درجة الحرارة وكمية العرارة Heat‏ ليزه Temperature‏ 
يجب أن نفرق بين درجة الحرارة وكمية الحرارة لأن الخلط بين المفهومين 
يؤدي إلى خطأ كبير يقع فيه الكثير من الطلبة. 
درجة الحرارة تعني قياس معدل سرعة الحزيئات» وبمعنى آخر عندما نقول 
أن درجة الحرارة تساوي 100 (بأي وحدة من الوحدات) يعني أن كل جزيئه ا 
بامكانها أن تتحرك بطريقة أسهل وكذلك أسرع من تلك التي تكون درجة 
حرارتها 50 (يجب أن نتذكر دائماً بان حركة الجزيئات تتوقف تماما عند درجة 
الصفر المطلق؛ ولو أن الوصول إلى هذه الدرجة يعد مستحيلاً حتی الوقت 
الحاضر وسناتي لشرح ذلك بالتفصیل في الفصول القادمة إن شاء الله). 


| ® 


SS 
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اما كمية احرارة (0) فإنها تعني انتقال الطاقة النانج من الفرق بين درجات 
الحرارة (1). 

هنالك نوعان من الحواجز عند فصل أي النظام عن نظام آحر؛ فإذاتم 
فصل نظامين جاجز نفاذ للإشعاع الحراري Diathermic‏ نلاحظ انتقال الحرارة 
من الجسم انار إلى الجسم البارد في حين أن عزل نظامين عن بعضهما البعض 
بجدار غير نفاذ للوشعاع الحراري (اديساني) Adiabatic‏ لا نری أي انتقال 
للحرارة بين النظامين. 

يعبر عن عدم انتقال الحرارة بين نظامين معزولين جدار نفاذ للوشعاع 


الحراري بأنه اتزان حراري Thermal Equilibrium‏ 


Zeroth Law of Thermodynamics فانون الصفر للثرموديناميك:‎ 5-1 


قانون الصفر للثر موديناميك كغيره من قوانين الثرموديناميك الاخری 
يعتمد على الملاحظة. يعتمد هذا القانون على الملاحظتين الانیتین: 


نفرض أن لديا النظام ۸ وكان في حالة اتزان حراري مع النظام 8 
(لاحظ الشکل 6-1) وإن النظام ني اتزان حراري مع النظام © فان النظام ۸ 
یکون في حالة اتزان حراري مع النظام ©. 


اذا كان لدینا نظامان متصلان مع بعضهما البعض ولدة زمنية كافية 


بحيث لا تحصل اي تغيرات بينهماء فهذا يعني ان النظامین في حالة اتزان 
حراري .Thermal Equilibrium‏ 


1 حو > 
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سس ب بإب ب يبب 


شكل 1- 6 قانون الصفر للثرموديناميك 


هنالك عدة صيغ لقانون الصفر للثرموديناميكء منهاء الصيغة الاولى 
وال تنص على: 

(إذا كان النظام 4 في اتزان حراري مع 8 و 8 كان في اتزان حراري مع 
© فإن ۵ و٤‏ في حالة اتزان حراري). 

الصيغة الثانية تنص علی: 

(لكل نظام متزن خاصية تسمى درجة الحرارة» والأنظمة التي ها درجة 
حرارة متساوية تكون متزئة حراريا). 

۱ الشكل 7-1 يوضح هذه الصيغة. 
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TT 1*1, 900 


شكل 7-1 شكل تخطيطي لقانون الصفر للثرموديناميك 

الصيغة الثالثة تنص علی: 

(اذا كان هنالك نظامین في حالة اتزان حسراري» فان درجتي 
حرارتيهما متساوية). 

إن قانون الصفر للثرموديناميك يفسر عمل المحرار :11653012616 وهو 
آلة قياس درجة الحرارة» لذا إذا افترضنا أن 8 هو عبارة عن أنبوبة شعرية 
زجاجية نحتوي على سائل مثل الزتبق أو الكحول وهذا السائل يتمدد عند 
ازدياد درجة الحرارة. عندما ۸ تكون بتماس مع 8 فان عمود السائل سيرتفع إلى 
حد معين استنادأ إلى قانون الصفر للثرموديناميكء إذا كان السائل في 8 له 
الارتفاع نفسه عندما يوضع بتماس مع © يحب أن نستنتج باننا سوف لن نحصل 
على أي تغير عندما نجعل ۸ و 8 في تماس مباشر مع بعضهما البعض. اضف إلى 


0720] 
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ذلك بأننا نستطيع قياس ارتفاع السائل في العمود الزجاجي لكي نعرف حرارة 
الأجسام لى و ©. 


اذا اردنا معايرة ا محرار نضعه أولاً في ماء مثلج ونؤشر مستوى ارتفاع 
السائل بالصفر (0) ثم نضعه في ماء يغلي عند ضغط 1 جو ونضع العلامة 
(100) في المكان الذي يصل إلية ارتفاع السائل في العمود ثم بعدها يتم تقسيم 
المسافة بين المستويين إلى (100) درجة. إن هذا يؤدي إلى المقياس السليليزي 
Celsius Scale‏ وي هذا النظام تعلم درجة الصرارة بالعلامة (0) ويعبر عنها 
بالدرجة الثوية (©). 

تقاس درجة الحرارة بنظام الثرموديناميك بالكلفن (161710) ويسمى 
المقياس بقیاس الثرموديناميك لدرجة الحسرارة Thermodynamic‏ 
"emperature Scale‏ إن العلاقة بين المقياس السليليزي ومقياس الثرموديناميك 
لدرجة الحرارة يتمثل بالعلاقة الآنية: 
1-2 5 0/0 = 1/6 


6-1 قوانین الفاژ The Gas Laws‏ 
يمكن أن نعبر عن علاقة ضغط الغاز مع حجمه ودرجة حرارته لكمية 
معينة من الغاز بمعادلة احالة ويعبر عنها بالعلاقة الآتية: 
P=f(T,V,n) 1-3‏ 


حيث ينل ۳ ضغط الغاز و؟ تعبر عن الدالة و 1 درجة الحرارة 
الثرموديناميكيه للغاز و۷ حجم الغاز و 2 عدد مولات الغاز. سنجد من خلال 
دراستنا لقوانين الغاز المختلفة بأن العلاقة المذكورة بالمعادلة 3-1 هى 


القصل الأول الخواص العامة الفازان 
نتيجة هذه القوانين كما سنجد بأنها المعادلة بالنسبة للغاز الشالي مستحول إلى 
العلاقة الآنية: 
1-4 ۳۷۲ 

1-6-1 فانون بويل 1.2 مارم 

اکتشف العام الايراندي روبرت بویل (1627-1691) وذلك 
سنة 1م القانون الذي يحدد العلاقة بين حجم الغاز مع ضخطه والذي 
ينص علی: 

(يتناسب حجم كمية ثابتة من الغاز تناسباً عكسياً مع الضغط عند ثبوت 
درجة الحرارة). 

يكن أن نعبر عن القانون بالتعبير الرياضي الآتي: 


po 1-5‏ 
1-6 كمية ثابتژ = ۲۷ 


حيث هثل ۲ ضفط كتلة معينة من الغاز و ۷ حجم الكتلة نفسها بثبوت 
درجة الحرارة. 

هثل الشکل 8-1 العلاقة بين ضفط وحجم كتلة معينة من الغاز عند ثبوت 
درجة الحرارة وفي درجات حرارية مختلفة. نلاحظ من الرسم العلاقة العكسية 
ما بين حجم وضغط الغاز عند ثبوت درجة الحرارة ونلاحظ تغير موقع المنحني 
عند تغير درجة الحرارة. كل سنحني من التحنیات الاربعة يسمى تمائلا 


Isotherm حراريا‎ 
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171 <ر1 T> T‏ 
زيادة درجة الحرارة 


شكل 1- 8 العلاقة بين ضغط وحجم كتلة معينة من الغاز بثبوت 
درجة الحرارة وعند درجات حرارية ختلفة 


في المعادلة6-1 نرى أن حاصل ضرب ۳۷ يساوي كمية ثابتة لذا يمكن أن 
نكتب العادلة على الشكل الآتي: 
=P, 0‏ اق 

حيث أن ,۳ هو ضغط كمية محدده من الغاز حجمها ,۷ و :۴ ضغط نفس 
الكمية عندما يكون حجمها .۷٫‏ 

لقد أوضحت التجارب التي أجريت على قانون بويل بأن هذا القانون 
يمكن أن يطبق على الغازات الحقيقية عند الضغوط الواطئة فقط لذا يعد 


ةءبءّْظئظغ_غظئظُظُْغظضٌُضزغزغؤغثظئثظ,ظّظّشضصض_ض”ْئ]_ش_ْئِغ©“©ْشض©*>ثغؤ|“[ؤ©]']©]_+جَ]َ_ملسس##يو أ رو و 
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اسح 


قانون بويل مشالاً لقانون يطبق بحالات محددة أو هو احد القوانين المحددة 
.Limiting Laws‏ 

إن سیب خضوع جيع الغازات الحقيقية لقانون بويل بغض النظر عن تأثير 
طبيعتها الكيميائية (بشرط أن يكون الضغط واطثا) يمكن تفسيره بان معدل فصل 
دقائق الغاز عن بعضها البعض عند الضغوط الواطتة كبير جداً لذا يقل تأثير 
بعضها على البعض الآخر مما يجعلها بشكل انفرادي. 


2-6-1 قانون شارل أو قانون غايلوساك: 
Charles's Law or Gay-Lussac's Law‏ 
يسمى القانون الذي يحدد العلاقة بين تغير حجم الغاز ودرجة حرارته عند 
ثبوت الضغط بقانون شارل (العالم جاكيوس شارل 1746- 1823) أو قانون 
غايلوساك (العالم جوزيف لويس غايلوساك 1778- 1850)» حيث 
حصل الأول على نتائج غايلوساك نفسها عام 1787م ولكنه لم يقم بنشرها في 
حينها إلى أن توصل غايلوساك للنتائج نفسها عام 2م وقام بنشرها ينص 


۱ القانون على الآني: 
۱ (یتناسب تغیر حجم كتلة معينة من الغاز طردياً مع درجة حرارته عند 
ثبوت الضخط). 
يمكن أن يعبر عن القانون بالعلاقة الآنية: 
constant (t + 273.1502( 1-8‏ ع ۷ 


إن العلاقة الخطية ما بين حجم كتلة معينة من الغاز ودرجة حرارته 
عند ثبوت الضغط موضحة بالشکل 8-1» حيث یلاحظ بأنه عند مد اخطوط 


00011100 


الفصل الأول الخواص العامة للغازات 
إلى الجسم صفر فإن نقطة التقاطع مع المحور السينى عند الدرجة 273.15 
درجة مئوية. 


الحجم ۷ 


273000060 
درجة الحرارة,) ١‏ 


شكل 9-1 علاقة الحجم بدرجة الحرارة | 
إن الدرجة الحرارية -273.15م تمثل درجة الصفر بالكلفن وتسمى درجة 
حرارة الثرمودينامكية (عسامته‌مهه1 عنتصهم5003ه:11) وتقاس بالكلفن. إن 
المعادلة 8-1 يتم تحويرها إلى الآتي: 
1-9 (ثبوت الضغط) ۰ 1 (constant) x‏ = ۷ 
إن اخطوط الستقيمة الوضحة بالشکل 7-1 دى باخطوط التکاتلة 
(خطوط تساوي الضخط الجوي) 150355. إن الصيغة البديلة لقانون شارل هي 


۲۴ ۵ ۵۵۵۳۵ ۵ 
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سس ص هه سڪ 
علاقة ضغط الغاز بدرجة حرارته عند ثسوت الحجم ويمكن أن غثل بالعلاقة 
الرياضية الآنية: 

P = (constant) xX T (ثبوت ا حجم)‎ 1-0 


يوضح الشكل 10-1 هذه العلاقة ونلاحظ أن مد خطوط الضغط إلى 
نقطة الأصل يقطع خط درجة الحرارة عند صفر كلفن. 


۷ 
رل 3 
۷ 


2 
7 
7 
2 
2 


الضغط 


الحجم 0 
الشكل 10-1 علاقة الضغط بدرجة الحرارة 


وح ق ق ع 
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ساس سح 
إن التفسير المنطقي لزيادة الضغط بازدياد درجة الحرارة عند ثبوت الحجم 


يمكن أن يكون على أساس أن الزيادة في درجة الحرارة سيژدي إلى زيادة 
معدل سرعة دقائق الغاز وإن هذه الدقائق ستصطدم بالجدار وان زيادة 
معدل الاصطدام بالجدار ستؤدي حتماً إلى زيادة ضغط الغاز على جدار الوعاء 
الذي يحتويه. 


Avogadro's Law قانون افوکادرو:‎ 3-6-1 


من خلال دراستنا لقانون بويل وقانون شارل وغايلوساك 1-6-1 
و2-6-1 نلاحظ بأننا ركزنا عند ذكر العلاقة ما بين ضغط الغاز وحجمه عند 
لبوت درجة الحرارة وبين حجم الغاز ودرجة حرارته عند ثبوت الضغط ذكرنا 
عبارة (كمية محددة من الغاز). دعنا في هذه الآونة ندرس تأثير كمية الغاز بإجراء 
التجربة البسيطة الآنية: 


إذا أخذنا أنبوبتي اختبار صغيرتين وتم تثبيت كل آنبوبة في اسطوانة ذات 
مكبس ملاصق لجدار الاسطوانة تمامأ وحر الحركة (يمكننا أن نفترض باه لا ظ 
يوجد أي احتكاك ما بين المكبس والاسطوانة) وكما موضح بالشكل 11-1. | 


" في بعض الصادر يشار لما باسم قاعدة افوكادرو 6(متعصنی۳ 0ل هعه۸۷ ولیس قانون 
اف وکادرو لأن البعض یعتبرها بأنها عبارة عن خلاصة خبرة ويعتمد مدی تطبیقها على 
النموذج قيد الدراسة. 


© ۱ 
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شكل 11-1: العلاقة بين حجم الغاز B‏ 
وكمية الغاز 

إذا وضعنا 4.4غم من صلب ثاني أوكسيد الكاربون الجاف في الأنبوبة ۸ 
و 8.8غم (ضعف الكمية) في الأنبوبة 8 فان صلب :00 يتحول مباشرة إلى 
الحالة الغازية ويتمدد داخل الأنبوبة ويدخل الأسطوانة رافعاً الکبس إلى 
الأعلى. عندما يتحول صلب ,00 بالکامل إلى الحالة الغازية وعند ثبوت درجة 
الحرارة نری بان ارتفاع المكبس في الاسطوانة 8 ضعف ارتفاع المكبس في ۰۸ 

وبعبارة آخری فإن الارتفاع تضاعف نتيجة لمضاعفة كمية الغاز. 


إن هذه التجربة البسيطة تثبت أن مضاعفة عدد مولات الغاز (في الحالة 
الأولى كان عدد المولات 0.1 مول وني الحالة الثانية كان عدد المولات 0.2 مول) 
يؤدي إلى مضاعفة حجم الغاز عند ثبوت درجة الحرارة والضغط وبهذا 
نستنتج أنه: 


۹۴ پا 


۱ الفصيل الأول الخواص العامة للغانات 


عند ثبوت درجة الحرارة والضغط يتناسب حجم الغاز طردياً مع عدد 
مولات الغاز. 

هذه الصيغة هي احد صيغ قاعدة أفوكادرو والشكل 12-1 يبين العلاقة 
مابين حجم الغاز مع عدد الولات عند ثبوت درجة الحرارة والضغط. 


35 


30 


25 


عدد الولات (0) 


شكل 12-1 قاعدة آفوکادرو 
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يمكن أن نعبر رياضياً عن هذه العلاقة كما في ا معادلة 11-1: 
nav 1-1‏ 
آي آن: 
ماب ¥ 
كمية ثابتة = = 
به تابته ي 
إن الكمية الثابتة هي نفسها لجميع الغازات عند درجة حرارة 
وضغط معینین. 
إن العلاقة المذكورة أعسلاه محددة ضمن قانون افوكادرو 
Law‏ 410830105 والذي ينص على: 
(عند ثبوت درجة الحرارة والضغط فان الحجوم التساوية من الغازات 
تحتوي على نفس العدد من المولات). 
هذه صيغة اخرى من صيغ قاعدة افکادرو. 
إذا كان لدینا الغاز ۾ وحجمه ,۷ وعدد مولاته ,2 وغاز دا حجمه ۷۰ 
وعدد مولاته ,2 وعند درجة حرارة ثابتة وضغط ثابت فان العلاقة ما بين الغاز ۵ 
و ا تحدد بالمعادلة الآتية: 


1-2 فل كا 
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_ 
الجدول 2-1 يبين حجم مول واحد من الغازات العروفة عند الظروف الاعتيادية (درجة 
حرارة 298.15 كلفن وضغط 1 جو). جدول 
2-1 الحجم ال مولي لبعض 
الغازات عند الظروف الاعتيادية 


الغاز الحجم 


Va/(dm’ mol ۰( 


الغاز الثالي 24.7896 
الامونیا 248 
الاركون 24.4 
ثاني اوكسيد الكاربون 24.6 
النيتروجين 24.8 
الاوكسجين 24.8 


۱ : فانون الغازالمثالي‎ 7-1 
The perfect Gas Law or The Ideal Gas Law 

الشكل 13-1 ثلاثي الإبعاد يبين العلاقة مابين ضغط الغاز وحجمه 
ودرجة الحرارة وهو دمج للمفاهيم التي تم ذكرها في قوانين بويل وشارل 
وغايلوساك. 


1 الحجم عند الظروف القياسية (517) يساوي 1- 5301 3ص 414. 22 


2 ۳. ۷ 
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شكل 1- 13 العلاقة بين ضغط الغاز وحجمه ودرجة الحرارة 
عندما نحاول إيجاد علاقة ما بين المتغيرات الوجودة في الشکل 13-1 
وكذلك العادلات الرياضية التي ثم ذکرها عند التطرق إلى قانون بويل وقانون 
شارل وغایلوساك وقانون (قاعدة) افوکادرو تجد بأنه بمکاننا احصول على 
المعادلة الآتبة: 


PV «nT 1 5 


إن ثابت التناسب الذي يكن وضع في العادلة 14-1 إيجاده تجريبياً 
ووجد بأنه ثابت لكل الغازات لذا فقد سمي بثابت الغاز 50291424 085 ويرمز 
له بالحرف (18) لذا فإن المعادلة 13-1 يمكن كتابتها على الشكل الآني: 


PV = nRT 1-4 
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تسمی المعادلة 14-1 بمعادلة الغاز الشالي «Perfect gas equation‏ 


.Ideal gas او‎ 


إن معادلة الغاز الثالي تعد من المعادلات المهمة جداً في الكيمياء الفيزيائية 
وتستخدم في اشتقاق الكثير من العادلات الثرموديناميكية للغازات» كما أنها 
تستخدم لتحديد خواص الغازات عند ظروف محددة على سبیل المثال فان 
الحجم المولاري للغاز المثالي عند ظروف امحیط القياسية (الظروف الاعتيادية) 
من درجة حرارة وضغط Standard Ambiant Temperature and Pressure‏ 
ويرمز فا اختصاراً (4) والتي تعني أن درجة الحرارة تساوي 298.15 كلفن 
وضخط واحد بار (:10باسكال) يمكن حسابها بسهولة من المعادلة أعلاه لنجد 
بانها تساوي "01 1 24.791 وحسب المعادلة الآتية: 


RT _ 8.314 ۷1072 5 
E. 1 


= 24.791 L mol? 
كما يمكننا أن نجد قيمة الحجم المولاري عند الظروف القياسية من حرارة‎ 
(STP) ويرمز لما اختصاراً‎ Standard Temperature and Pressure وضغط‎ 
وعندها تكون درجة الحرارة مساوية الى الصفر المئوي وضغط واحد جو حيث‎ 
أنه يساوي" 22.4141101 وكما في المعادلة الآنية:‎ 


= م۷ 


__ 8206X102 5 


15 3 


= 22.414 L mol 
يمكن أن يتم تحوير معادلة الغاز المثالي لغرض تطبيقها في حساب التغير في‎ 
الظروف عندما تتغير درجة حرارة وضغط كتلة معينة من غاز مثالي لكي يشخ‎ 
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لاس سسسب بحسب 
حجماً يختلف عن حجمه الأول فإذا افترضنا أن حجم الغاز في البداية يساوي 


۷۰ عند درجة حرارة مقدارها 7 وتحت ضغط ,7 وعند تغير الظروف سيصبح 
حجمه ر۷ عند درجة حرارة 1 وضغط ,۲ وكما يأتي: 


5 _ ۲:۷۰ _ 22۷ 
nR 1-15‏ 2 و nR‏ 0000 
وبما أن ۸ و ۸ ثابتين في كلتا الحالتين» فيمكن استنتاج المعادلة الآتبة: 
مض _ PıVı‏ 
1-16 1 


8-1 الغازالمثالي وثابت الغاز: Ideal Gas and Gas Constant‏ 
يعد الغاز مثالياً أو تامأ (عمع ۳۵/۵0۱ ۲ه 1061) إذا وافق الشروط الآنية: 
أ تخضع العلاقة بين ضغطه وحجمه ودرجة حرارته إلى معادلة الحالة: 


PV = nRT 1-17‏ 
ب- تعتمد طاقة الغاز على درجة حرارته فقط ولا تعتمد على ضغطه 
أو حجمه. 


ج- السعة الحرارية Capacity)‏ ۶ للغاز الشالي يجب أن تكون ثابتة 
(يطبق هذا الشرط في بعض الاحيان). 
توجد حالة الغاز المثالي عندما تسلك الجزيئات سلوكا آشبه بنقاط كتلة لا 
تتداخل فيما بينها أي انها لا تتنافر ولا تتجاذب مع بعضها البعض وان الطاقة 
الكلية هذا الغاز تتمثل بالطاقة الحركية ونتناسب مباشرة مع درجة الحرارة 
المطلقة وبسبب عدم وجود طاقة كامنةء والتي تنشا من القوى الداخلية بين 
جزيئات الغاز المثالي» فان طاقة الغاز لا تتغير عند تغير حجمه أو تخیر المسافة 


اگ 


اا 060 اج ری 
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بين جزیثاته. 

يمكن حساب ثابت الغاز المثالي () بوحدات فيزياوية ختلفة لاسيما أنه 
يمثل حاصل ضرب وحدات الضغط وال حجم مقسوما على حاصل ضرب 
وحدات عدد المولات ودرجة الحرارة المطلقة المعادلة 18-1. 


ا 


1-8 1 
nT‏ 
وبما أن حاصل ضرب وحدة الضغط والحجم تكافيء وحدة الطاقة كما هو 
مبين أدناه: 


الضغط = وحدة القوة × (وحدة المساحة)' 
وحدة المساحة - (وحدة الطول)* 
وحدة الحجم = (وحدة الطول)* 
وحدة القوة × (وحدة الطول)”× (وحدة الطول)* 


وحدة عدد المولات × وحدة درجة الحرارة المطلقة 


وحدة القوة × وحدة الطول 
وحدة عدد المولات × وحدة درجة الحرارة المطلقة 
وبا آن: 


وحدة الطاقة = وحدة القوة × وحدة الطول 


الفصل الأول الخواص العامة للغانان 
لبإ لايس سح 
لذلك فإن: 
وحدةالطاقة 
28 
وحدة عدد المولات × وحدة درجة الحرارة المطلقة 


أي ان وحدات 2 تكون: 

۸ = وحدة الطاقة کلفن " مول" 

يمكن ان نعبر عن وحدات الطاقة بطرق مختلفة مشل لتر- ضغط- جو- 
وارك- وسعره حرارية وجول وبذلك يمكن احصول على قيم عددية ختلفة 
لثابت الغاز ۸ وحسب وحدات الطاقة الستخدمة. 
أ- لتر- فسغط جوز إذا شغل مول واحد من الغاز المثالي حجماً 


مقداره 22.414 لتر بضغط جو واحد ودرجة حرارة 273.15 كلفن تكون 
قيمة ۸ بموجب المعادلة 16-2 كما يأتى: 


لتر- ضغط جو کلفن" مول" 


ل ۳ 


= = = 0.082054 
AT R215 


ب- ارك- يجب أن يعبر هنا عن وحدة الضغط بالسنتمتر- غرام- ثانية وحدة 
(مع0) أي داين سم" وعن وحدة احجم سم" وجا أن ضغط جو واحد = 
0 سم زثبق وكثافة الزئبق = 13.595 غم سم”* بدرجة الصفر الشوي: 
لذا فإن: 


ضغط جو = 980.66<13.595×76 داين سم * 


عسوو صف 
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يمثل 980.66 سم ثانية-1 التعجيل الأرضي» وما أن: 

1 ضغط جو = 1.0132 × 10* داين سم* 

حجم مول واحد من الغاز المثالي يساوي 22414 مللتر بالظروف القياسية 
وان (1.0) مللتر يساوي بالحقيقة 1.00027 سم" أي الحجم = 22414.6 سم" 
عندئذ تصبح قيمة (۸) بوحدة ارك کلفن" مول" كما يأتي: 


6 
nT 1Ix273.15 


آرك كلفن' مول" 107 «8.314 = 1 

ج- سعرة حرارية: يمكن استخراج قيمة (18) بوحدة سعره حرارية درجة"' مول 
' بصورة مباشرة وذلك باستخدام عامل التحويل الاتي: 
1 سعره حرارية = 107 × 4.148 أرك 


و گل ا ا 8.314x107‏ 
سعرة حرارية كلفن ' مول 1.987= R=‏ 
ص .2 4.184x10‏ 


د- جول وكيلوجول: لقد استخدم نظام جديد في التعبير عن الوحدات 
الفيزياوية بعد عام 0م وسمي هذا النظام بالنظام العالمي ( Internationa|‏ 
51 63أقزة) واعتمد هذا النظام باستخدام وحدة الجول ومضاعفتها للتعبير 
عن وحدة الطاقة بدلا من الوحدات القدية التي ذكرت توا. ويمكن استخراج 
۱ قيمة (18) بوحدة الجول كلفن"' مول" بصورة مباشرة وذلك باستخدام عامل 
التحویل الاتي: 
1 سعرة حرارية < 4.184 جول 
جول کلفن" مول" 8.314 = 1.987 × 4.184 = ۸ 
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علما بان 1 جول- 10" كيلو جول إذ تصبح وحده 0589 بالكيلو جول 
کلفن " مول" مساوية إلى (0.008314). 
جدول 3-1 قيم ثابت الغاز بالوحدات الختافة 


قيمة 8 الوحدات 
8.314 "مه JK"‏ 
L atm K" mol" 8.205<10‏ 
L bar 10 mol" 8.31410‏ 
8.314 "امن mPa K"‏ 
L torr K" mol” 62.364‏ 
Cal K mol" 1.9871‏ 


9-1 قانون دالتون للضغوط الجزئية؛ 
Dalton's Law of Partial Pressures‏ 
إن العلاقة ما بين الضغط الكلي خليط الغازات والضغط النفرد المسلط 
من الغاز الواحد الموجود مخليط من الغازات عبر عنه بواسطة دالتون في سئة 
1801م وسمي بقانون دالتون للضغوط الجرئية Dalton's Law of Partial‏ 
5 يعرف الضغط الجزئي لكل غاز في الخليط بأنه الضغط المسلط من 
قبل الغاز فيما لو كان وحده يشغل كل حجم الخليط عند درجة الحرارة نفسها. 
أما الضغط الكلي لخليط الغازات فيكون مساوياً إلى مجموع الضفوط الجزئية 
لمكونات الغازات. 
عند خلط غازات مثالية مع بعضها البعض في أناء واحد فإن كل غاز 
يسلك سلوكاً منفردا أو كأنه موجود في الإناء لوحدة بذالك يكون الضغط 


۱ 


قق نے | _ 


الفصل الأول الخواص العامة للغازان 


الكلي عبارة عن مجموع الضغوط النفردة لكل غاز يسلطه ذلك الغاز فيما لو 
كان يشغل لوحدة ذلك الحجم. تدعى هذه الضغوط بالضغوط الجزئية للغازات 
Pressures)‏ اهتایه۳) فعند خلط غازين مثاليين (4) و (8) في أناء واحد وعشل 
كل من (.2) و (وت) عدد جزيئات الغاز الأول والشاني على التوالي و(۳) 
الضغط الكلي الساوي ۰ + ,۳ فان الضغط الجرئي لكل غاز أي (,۳) و(,۳) 
یکون مساوياً إلى ما ياتي: 


بر 
1-0 حيم 
nna),‏ 


يدعى الكسر 5 E‏ بالكسر المولي للغاز (A) (Mole Fraction)‏ 


ويرمز له عادة بالرمز (,*) لذلك فإن: 


ريم 
1-21 ۲و( و۳ 
مجموع الكسور المولية مهما كان عددها يساوي واحدء حيث يمكننا ان 
محصل من المعادلة 22-1: 
Pa‏ 7 
E‏ 
اا 
۳ 
= 1 


میا ۶و 


۳ ای رم 


گت بح دن و د + رل 
0 12 3 


7 7 


حبث أن :7 يشل الضغط الکلي. 


الشکل 14-1 بين 
دالتون للضغوط ابلزيية 


الضفط الكلي - ض, +ضر 


01 الضغوط الجزئية بالضغط الكلي 


الضغط ۳ 


لو ول 
ول ۰٩‏ هثل شکلا تخطيطيا لزج غازي او 


وكسجين والنتروجين 


الفصل الأول الخواص العامة للغازان 


الح س 
حيث نلاحظ إن الضغط الكلي يساوي مجموع الضغطيين الجزئيين للغازين عند 
ثبوت الحجم ودرجة الحرارة. 


1liter flasks. 


0.010 nol N: 3 ون‎ mol 0 


۳ 186 mm Hg ۳۹ 93 mm Hq مزج‎ | P = 279 mm Hg 
١ ۳ ۱۷,۶0 gi 
شکل 15-1 مزج غازي النتروجین والأوكسجين‎ 


إذا كانت هناك ثلاثة غازات بکمیات مولية مساوية إلى (,3) و (يه) و(مع) 
في وعاء حجمه (۷) فان الضغط المسلط من قبل الغاز (,0) فيما كان لوحده في 
الوعاء يساوي (,۳) وللغاز الثاني (,۳) وللغاز الثالث (۳) بدرجة حرارة 
معرفة. ويكون الضغط الكلي لخليط الغازات (۳) مساوياً إلى: 

1-24 روم + +P‏ < ۲۴ 
تطبق المعادلة 23-1 على خليط الغازات الثالية وتنحرف الغازات الحقيقية 
عن العادلة 23-1 انحرافاً ليس كبيرا ما لم تقترب الشروط إلى تلك التى فيها بين 
مول الغاز الى سائل (تسيل الغاز). إذا سلك كل غاز في الخليط سلوكاً مثالياً 

فمن الممكن كتابة الحالة لكل غاز كالآني: 7,۱1 = ۲,۷ 


Py V = ره‎ ES 


۲۱ V = 7 


ا اا د ا ۱ 


الفصل الأول الخواص العامة للغانان 


Ng + “RT 1-6‏ + و + رط) ۷( <° + و8 + و + (Pı‏ 
وبإدخال المعادلة 25-1 بالمعادلة 1- 26 ينتج ما يأتي: 


nRT 1-27‏ = ۲۲( سس د PV = (ny + Ng + Ng‏ 
عندما تكون قيمة عدد المولات كما ياتي 


و ۰۰۰ Ng‏ + وم + n‏ 
وتمثل 7 عدد المولات الكلية في خليط الغازات. 


مب[ 


الفصل الأول الواح العامة زان 
تسس ل ل 
أمثلة الفصل الأول 


مثال 1-1: 750 مل من غاز النتروجين عند درجة حرارة 75م وعت ضغط 


810 تور. احسب حجم الغاز عند الظروف القياسية (8۲۳). 
P2 V2‏ _ ۷۱ :۲ 
Tı Te‏ 
vy BME‏ 
1 ,۳ 


005 


760 x 348.15 
= 627 1 


مثال 2-1: : كمية من غاز اميثان تشغل حجما قدره 260 مل» عند 305 كلفن 


تحت ضغط 5 جو. . احسب درجة الحرارة التي يكون عندها الغاز 
عندما يكون حجمه 500 مل وتعت ضغط 1200 تور. 


۳,۱۲۱ __P2 V2 
1۳ | 
0 Ê, ۷ _ 305 0 
3 PV, 380 x 260 


- 1852 Kz 1580 °C 
مثال 3-1: احسب الضغط الذي يسلطه1.67 مول من 5 لتر من غاز الايثان عند‎ 
5م‎ 


nRT 


P= 
4 
0167 x 0.0821 x 298.15 


25.0 


P =1.63 atm 


الفصل الأول الخواص العامة للغازات 


ا ڪڪ ججج ج ج ججج که 
مثال 4-1: منطاد يحتوي على 1.2107 لتر من الميليوم عند ضغط 737 ملم 
زئبق عند 25م . احسب كتلة الغاز. 


737 x = 0970 atm 
760 


PV = nRT 
m 
PV= 7 RT 
_ PVM 204 


RT 0.0821x298.15 
m = 1.9 x 10۴ gm 


مثال 5-1: كتلة معينة من غاز تشغل حجما قدره 180 مل عند ضغط 0.8 جو. 
احسب الحجم عندما يتغير الضغط الى 0.6 جو بثبوت درجة الحرارة. كم 
يصبح حجم ضعف الكتلة عند ضغط 0.6 جو عند الدرجة الحرارية 
نفسها؟ 

و۷ = PV,‏ 
ولا x‏ 0.6 = 180 0.8 
ml‏ 240 = ير 
حجم الغاز يتناسب طرديا مع كمية الغاز عند ثبوت درجة الحرارة 
والضغطء وعليه فان حجم ضعف الكمية من الغاز ستساوي: 
x 2 = 480 ml‏ 240 
مثال 6-1: حجم غاز عند درجة حرارة 15م وضغط 1 جو يساوي 2 مل. ما 
هو الحجم الذي يحتله هذا الغاز عند درجة حرارة 38م وتحت 
فيفك | جو 


الفصل الأول الخواصه العامة للغازات 


_ ولو 
ج 7 


y B1 _ 22x1 


: =4.32 ml 
TP,  288x1 


مثال 7-1: اذا علمت ان كثافة غاز معين عند درجة حرارة 22.3م وت 


غم لتر". احسب الوزن الجزيئي للغاز. 0.391ضغط 70.5 تور تساوي 


7 =22.3+273.15=295.4K 


atm‏ 8 5م 
760 


كقكدير ‏ , 4PM‏ 
RAT P‏ 
رد ا ا ر 
0.0928 


مثال 8-1: يتفاعل الحديد مع حامض اميدروكلوريك وفق المعادلة الاتية: 
Fe(s) + 2 HCl(aq) + FeC!{aq) + H,(g)‏ 

اذا تفاعل 2.2 غم من الحديد مع زيادة من حامض الهيدروكلوريك لینتج 

غاز افیدروجین حيث تم جمعه في وعاء حجمه 10 لتر عند 298 كلفن. احسب 


ضغط الغاز التحرر. ۱ 
| 
اومان Ez A e‏ | 
55.85 ۸ 
0.039mol‏ = رورم = يعور 
ایور PVnRT‏ 
۳ || 


_ 0.039 0 5 
10.0 


| P 


=0.095 atm 


الفصل الأول الخوام العامة للغازات 
ااا يي 
مثال 9-1: تم جمع 5.25 لتر من الاركون فوق الماء عند 30م ونحت ضغط 830 


تور. احسب الكسر المولي لغاز الاركون وللماء اذا علمت ان 
الضغط البخاري للماء عند 30 م يساوي 31.8 تور. 


Pr =Par +Pw "Par ع‎ ۲ Pw 
Py, = (380.0 - 31.8) = 798.2 toor 


_ Par _ 7982 _ 
a = BE MO 0.9617 
Xar Xw =1 


“Xw = 1 - Xa = 1 - 0.9617 = 0.083 


مثال 10-1: 10.73 غم من :18601 وضعت بدورق حجمه 4 لتر عند درجة 
حرارة قدرها 200م . 
احسب الضغط الابتدائي في الدورق قبل حصول التفاعل. 
يتفكك .201 وفق المعادلة الاتية: 
() 0 +(ی) ,0ج (ی) ,0 

فإذا تفککت نصف كمية :201 عند ضفط 1.25 جوء احسب الضفط 

الجزئي لغاز الکلور. 
a)‏ 


re = 2 CLO 0 


208.5 
PV =n KD 


T = 200 + 273.15=437.15K 
P x4 =0.05146 5 
= 0,4996 qtm 


الخواص العامة للغازات 


دول عدد الولات 


6 . بده التفاعل 
0103 التغير 
3 نهاية التفاعل 


ی ب Xa 7 e‏ 
Bai‏ اب71 ۰ 
0.02573 _ بط 
0.07719 1.25 


atm‏ 0.4167 = رت 
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الفصل الثاني 
الفازات المثالية والغازات الحقيقية 
Ideal and Real Gases‏ 


Introduction مقدمة:‎ 1-2 


الغاز المثالي 5 10621 هو غاز افتراضي ولا وجود له في الطبيعة وقد تم 
تحديد العلاقة ما بين حجمه وضغطه ودرجة حرارته بضوء فرضيات النظرية 
الحركية للغازات .Kinetic Theory of Gases‏ الغاز المثالي لا يمكن إسالته 
اطلاقا ومهما استخدمنا من ضغط عال ودرجة حرارة واطئةء وذلك لعدم وجود 
قوى تجاذب بين دقائقه. إن افتراض هذا النوع من الغازات هو لغرض تسهيل 
دراسة الغازات باستخدام معادلات رياضية بسيطة. 

الغاز الحقيقي 825 13621 يمكن إن يعرف بأنه الغاز الذي لا تنطبق عليه 
القوانين الخاصة بالغاز المثالي. تقترب الغازات الحقيقية من خواص الغاز الشالي 
عند الضغوط الواطئة ودرجات الحرارة العالية أو بالعاملين معا. 
2-2 الفظرية اتحرقية للفازات : مجوه of‏ امعط Kineûe‏ 

لقد تم التطرق في الفقرات السابقة من الفصل الأول للخواص العامة 
للغازات وقوانين الغازات والآن سئناقش النظرية الق تنسق القوانين المختلفة 
والمتعددة لسلوك الغازات المثالية وتسمى هذه النظرية الحركية للغازات Kinetic‏ 
.Theory of Gases‏ 

العالم البريطاني جيمس ماكسويل والفيزيائي الاسترالي ليودويك بولتزمان 


OT اڇ‎ 


الفصل الثاني الغانات المثالية والفازات الحقيقية 


في القرن التاسع عشر أسسا هذه النظرية والتي أصبحت فيما بعد من المفاهيم 
المهمة في العلم الحديث. 

النظرية الحركية للغازات تفسر الخواص العيانية للغازات عذ۱6۵0:0900 
ومع 01 10061165م مثل الضغط والحجم ودرجة الحرارة» بحيث تاذ بنظر 
الاعتبار الکونات الجزيئية والحركية لمكونات الغازات. بصورة أساسية فان هذه 
النظرية لا تفسر الضغط بانه ناتج من التنافر بين الجزيئات الساكنة للغان 
بل نتيجة التصادمات الحاصلة بين الحزيئات التي تتحرك بسرع ختلفة داخل 
محتوي الغاز. 

تسمى النظرية الحركية للغازات بأسماء أخرى حيث تسمی النظرية 
الجزيئية الحركية Kinetic Molecular Theory‏ ويرمز ما KM1‏ وتسمى 
كذلك بنظربة التصادم :1۳60 Collision‏ 


شکل 1-2 حركة دقائق الغاز 


الفصل الثاني الغازات المثالية والغانات الحقيقية 

إن الفرضيات الجوهرية لهذه النظرية هي: 

1- يمتلك الغاز دقائق متشابهة منفصلة عن بعضها البعض ولا كتلة. 

2- معدل المسافة فيما بين هذه الدقائق أكبر بكثير من حجم الدقائق 
نفسهاء وأن حجم هذه الدقائق صغير جداً للحد الذي يكن إهماله إذا 
ما تمت مقارنته مع الحجم الكلي للغاز. 

3- ينعدم التجاذب بين دقائق الغاز المثالي ولا توجد أي قوة تجاذب بينها 
وبين جدران الوعاء الذي يحتوي الغاز. 

4- الدقائق في حركة عشوائية دائمة وهي تخضع لقوانين نيوتن بالحركة 
وهذا يعني بأن الدقائق تتحرك بخطوط مستقيمة لحين تصادمها مع 
بعضها أو مع جدار الوعاء الذي يحتويها. 

5- إن التصادم بين الدقائق أو بينها وبين الجدار هو تصادم مرن (8125006) 
وعند تصادمها فإنها تغير اتجاهها وطاقتها الحركية ولكن الطاقة الحركية 
الكلية تبقى ثابتة. 

6- إن معدل الطاقة الحركية للدقائق يتناسب طردياً مع درجة الحرارة 
الطلقة (يجب الانتباه هنا إلى كلمة معدل لأن الطاقة الحركية للدقائق 
يختلف اختلافا كبيراً وبعضها تكون طاقته الحركية مساوية للصفر) 
وهذا يعني أن هذه الدفائق سوف تخلد إلى السكون التام عندما يتم 
اختزال درجة الحرارة لدرجة الصفر المطلق. 

7- شكل دقائق الغاز دائري وهي مرنة بطبيعتها. 

هذه الاستنتاجات الوصفية من النظرية الحركية للغازات وهي طبعاً 


الفصل الثاني إلفازات اللثالية والفازات الحقيقية 
متطابقة مع الشاهدات التجريبية (لاحظ الشكل 1-2)»: ولكن السؤال الأهم هو 
هل أن النظرية الحركية للغازات تستطيع أن تعين كميا سلوك الغازات؟. 

أن مثل هذه العاحات خاصة بالغاز المثالي في الوقت الحاضر وشل هذه 
المادة افترض بسبب أن الجزيئات صغيرة جداً بحيث يمكن إهمال حجمها 
الحقيقي بالمقارنة مع الحجم الكلي للغاز وافترض أيضا انعدام التجاذب بين 
جزيئات الغاز المثالي بحيث لا تسلط الجزيئكات أي تجاذب مع بعضها البعض 
وانطلاقا من هذين الافتراضين البسيطين يمكن التوصل إلى تعبير يصف ضغط 
الغاز المثالي. 
3-2 تفسير خواص وقوانين الغازات جسب الندئرية الدركية لاغازاتة 

jtinetie theory interpretation of properties and laws of gases 

تزداد سرع جزيئات الغاز بازدياد درجة الحرارة» وهکن تعريف درجة 
الحرارة استنادا إلى النظرية الحركية للغازات بأنها تتناسب مع متوسط الطاقة 
الحركية للجزيئات ( 27062) » وقد اطلق العالم ماكسويل (1860) المقولة 
التالية: إن متوسط الطاقات الحركية لحزيئات جميع الغازات متساوية عند ثبوت 
درجة الحرارة. 

أي ان الكمية ( 07 ) هي كمية ثابئة لأي غاز عند ثبوت درجة 
الخرارة. 

ومن خلال العادلتین 1-2و2-2 يمكن كتابة المعادلتين 3-2 و4-2 وكالاتي: 


2-1 كمية ثابتة = ۳۷ قانون بويل 


PV = = 2۶ 3-2 


الفضل الثتي الغازات المثالية والفازات الحقيقية 


قانون ضغط الغاز لعام 


PV = nm? 2-3 
PV = 8 520006 2-4 


يمكن ر۴۷ = ,۳,۷ إذا امتلك غازان الضفط والحجم نفسه أي 
عندئذ دمج المعادلتين 3-2 و42 معادلة واسدة وکما يأتي 

nımı? = nam? 2-5‏ 2 
إذا كان الغازان بدرجة الحرارة نفسها فان متوسط طاقتهما الحركية تكون 

متساوية أي 

mz 2-6‏ 2 = یه 2 
وبدمج المعادلتين 5-2 و 62 ينتج ما يلي: 

n, = 2 2-7‏ 
ان المعادلة 7-2 تؤيد بان الغازين اللذين لمما نفس الضغط والحجم 

ودرجة الحرارة هما العدد نفسه من الجزيئات وهذه بالطبع قاعدة افكادرو وقد 

اشتقت الآن من النظرية الحركية للغاز الشالي. من المعادلة 2-2 يمكن كتابة 

المعادلة 8-2 وعلی افتراض 

PV = 7 2-8‏ 
ان درجة حرارة الغاز تتناسب مع متوسط الطاقة الحركية للجزيئات 

( 27062) ويمثل (16) ثابت التناسب وهو متساوي لجميع الغازات وهو ثابت 

عام وجد من الدليل الذي قدمه ماكسويل من إن لا يعتمد متوسط المسار الطاقة 

الحركية على طبيعة الغاز بدرجة حرارة معينة ويمكن كتابة المعادلة 8-2 عند 


ثبوت الضغط بالشكل الاتي: 


الفصل الثاني الفانات المثالية والفازات الحقيقية 
2-9 كمية ثابتة = 1/۳ = 1/1 

ولا سيما ان كلا من («) و (15) كميات ثابتة» اذ تمشل المعادلة 9-2 نص 
قانون غايلوساك. 

لقد توضح بان جميع المواد تحوي على العدد نفسه من الجزيئات اذا كان 
عدد مولاتها واحد. وهذه قاعدة افکادری لذا فان: 
PV = ۲ 2-10‏ 


ولول واحد من الغاز يمل (۷) عدد الجزيئات )١(‏ بحجم معين وهذا 
مساوي لعدد افكادرو (,ل۱)» لذلك فان العادلة 9-2 بالحقيقة هي المعادلة نفسها 
8-2 وبا ان (م0) و(6) ثابتان عامان فيمكن احلالمما بالثابت (۸) لان حاصل 
ضربهما ثابت لول واحد من الغاز المثالي» لذلك فان: 


PV = RT 2-1‏ 
المعادلة 11-2 هي المعادلة نفسها لحالة مول واحد من الغاز المثالي. 
الرمز K‏ يدعى ابت بولتزمان ويساوي (1.38 × 2-10) جول. 


درجة ". جزيتة " او (1.38 *۴10) إرك. درجة '. جزيئة '. وکن حسابه من 
الثابتين (8 )» (مل() وكما ياتي: | 


R 8.314].mol 16-1 


< 3 ا 


Na 6.033x1023moleculer.mol7™ 


= 1.38 x 10723 ام‎ 


القصل الثاني 


الغانات اطثالية والفانات الحقيقية 
وما ان k=‏ لذا يعرف بأنه ثابت الغاز لكل جزيئة منفردة . 
إن متوسط الطاقة الكامنة لكل جزيئة يككون مساويا إل ۸۷:67 لذلك 
تغل الكمية بط الطاقة الحركية الكلية (:15) لجميع الجزيئات بمول واحد من 
الغاژ: 
2-12 ( “كسملا Ex = Û‏ 
ويمكن كتابة المعادلة 12-2 لول واحد من الغاز الذي يحوي على عدد 
(Na)‏ من الجزيئات على النحو الآتي: 
( “كسملا 6( = سر = pv‏ 
OG) Na mC? 2-3‏ = 
وبتعويض العادلة 12-2 في المعادلة 13-2 ينتج ما ياتي: 


PV = © Ex 2-4 


وبماان ۲ = ۳۷ لول واحد من الغاز لذلك تكافيء المعادلة 14-2 
المعادلة 15-2 الآنية: 
5- 2 5 


تعني العادلة 15-2 بان الطاقة الحركية الكلية للجزیشات لول واحد من 
الغاز الثالي تكون مساوية الى ART‏ 


| @ 


الفصل ال الفازان ألثالية والفازان الحقيقية 
رت سس ترس 


4-2 الضقط : Pressure‏ 
افترضت عدة طرق ساب ضفط الغاز من النظرية الحركية بالطريقة 
الدقيقة والضبوطة جدأ وتبدو معقدة بعض الشيء وسنناقش هنا إحدى الطرق 

البسيطة والمقربة والتي تؤدي إلى النتيجة الصحيحة. 
لو تصورنا أن هناك مكعباً طول ضسلعه (4) سم ويجدوي على (0) من 
الجزیئات وکل جزيئه لها كتلة حقيقية مقدارها (ه) (الشكل 22). 


X- axis 


Z- axis 


شكل 2 -2 السرعة الجزيئية ومكوناتها 


الفصل الثاني 


الفازات الثالية والغانات الحقيقية 


تتحرك هذه الجزيئات عشوائياً جميع الاتجاهات وبانطلاقات تغطي مدى 
كبيرا من القيم. تحلل الانطلاقة لأية جزيئه بدلالة ثلاث مكونات هي (00 
و (¥) و (2) بثلاث اتجاهات وبزوايا قائمة بينها وموازية لحافات المكعب 
(الشکل2-2) وترتبط السرعة المختلفة بموجب المعادلة 2-1 


2-6 


و2 + ولا + بل( = Cı‏ 


إن التاثیر الكلي لتصادم الجزيئة ذات السرعة (©) مع جدار الکعب يمكن 
حسابه بواسطة جع تأثیرات الکونات الثلاث () و() و(2) عندما تصطدم 
الجزيئة بالجدار تصادماً مرناً لا تتغير كمية مكونة السرح ولکن تعکس إشارتها 
بسبب التغير في اتجاه الحركةء ویثل الجدول 16-2 مكونات السرعة والزخم قبل 


التصادم وبعدة. 


جدول 1-2 مكونات السرعة والزخم قبل التصادم وبعده 


المكونة 
السرعة 


لزخم 


العدل الكلي لتغير الزعم يساوي 
2-7 


قبل التصادم بعد التصادم 
X‏ - 
3 ¥ 
2 2 


- mx mx 
- my my 
- 7 mz 


2002/4 = 2m (K2 + ¥2 + 


وبموجب المعادلة 17-2 واستنادا إلى قوانين نيوتن الحركية يساوي المعدل 
الكلي لتغير الزخم القوة الفعالة» لذلك فإن: 


n. 7 


الفصل الثاني الفازات المثالية والغازات الحقيقية 


القوة الفاعلة نتيجة تصادم الجزيئة المنفردة <#/*2100 دایسن 
(10”* نیوتن) 
ويمكن الآن حساب القوة الكلية لتصادم (0) من الجزيئات = 
2-18 62(/۶ سس (C2 +C FC‏ 2۳0/4 
عندما تمثل (۳) , (02)) , (و)) , ()) سرعة الجزيئات النفردة يعرف 
متوسط مربع السرعة رمع )mean square speed)‏ بانه معدل مربع سرعة 
() من الحزيئات آي: 
C2 /n 2-19‏ سس 6 + C7 = 02 +C‏ 
عندئذ تصبح القوة الكلية لتصادم («) من الحزيئات مساوية إلى 
( #// 20۳67 وبما أن الضغط يعرف بأنه القوة المسلطة على وحدة المساحة 
وأن مساحة المكعب الكلية مساوية إلى ( تم6) والساوية بالوفت نفسه إن (6۷) 
حيث يشل (۷) حجم الکعب. لذا يكون الضغط الكلي المسلط (2) من قبل 
جميع الجزيئات معرفا بالعادلة 20-2: 


قت سس 1 بح 
2-20 ۲و( وروت 130 mC‏ 6 «)-م 


PV nm 221‏ 
ولعدد افكادرو من الحزيئات يمكن اعادة کتابة العادلة كما ياتي: 
Nm 2 2-2‏ 2 = ۲۷ 


وكذلك يمكن ان تاخذ الصيخة الانية: 


PV = 2 62 2-3 


الفضل الثاتي الثانات الثالية والفازان الحقيقية 


يجب ألا يخلط بين الكميتين (02) متوسط مربع السرعة و ”(6) مربع 
متوسط السرعة حيث تئل الاولى مجموع مربع جميع السرع للجزيئات ثم أخذ 
معدفا اما الثانية تمثل مجموع متوسط السرع للجزيئات ثم تربيع النتيجة . 


2- 5 درجة الهرارة والطافتان ال 


وال 


Energies and ۴‏ عون 


تزداد سرع جزيئات الغاز عند زيادة درجة الحرارة؛ ويمكن الاستنتاج بان 
درجة الحرارة استنادا الى النظرية الحركية للغازات تتناسب مع متوسط الطاقة 
الحركية للجزيئة: 
i 2-4‏ يي 

2 

اوضح العام ماكسويل عام 1860 ان متوسط الطاقات الحركية لجزيئات 
جميع الغازات متساوية عند ثبوت درجة الحرارة» أي أن قيسة للمقدار 007+ 
كمية ثابتة لاي غاز عند ثبوت درجة الحرارة. 


العادلة 23-2 يمكن اعادة كتابها على الشكل الاتي: 
PV =2N mC) 2-25‏ 
2 3 


وعند التعویض تاخذ العادلة الشکل الاتي: 


PV = NK, = n (N, Ke) 2-6 


۳ ۳ ۳ سس سا ma,‏ 


الفصل الثاني الفازان المثالية والفازان الحقيقية 
وعند التعويض بقيمة الطاقة الحركية: 
PV = nKE 2-7‏ 


حيث ان K٤‏ تمثل الطاقة الحركية لعدد افكادرو من الحزيئات. 


عندما نعوض بالعادلة العامة للغازات ۳8 = ۳۷ حيث أن: 


PV(macroscopic) = PV(microscopic) 2-8 
KT =: 2 RT 2-9 
وكذلك:‎ 
کے کے م‎ 8207 2-30 
N, 3N, 2 
حيث ان‎ 
شا‎ 2-1 
N, 


ويساوي *7 10× 1.38 جول کلفن ' جزيئة”!. 


E... 
الل الا الفازان اللثالية والقازان الحقيقية‎ 


fy 6-2‏ ا أجزيفات ؛ Molecular Speeds‏ 
معادلة الطاقة لعدد افكادرو من الحزيئات (1 مول من الغاز)» يمكن 


كتابتها على الشكل الاتي: 
me 2-22‏ لد (mo)‏ دا KE‏ 
2 2 
من المعادلتين 29-2 و 32-2 نحصل على: 
2-3 ۵ - ل = Ne”‏ 
277 


يعبر عن الجذر الترييعي لمتوسط مربع السرعة root-mean square speed‏ 
ويرمز له بالرمزكتمص. 


7-2 توزيع السرع الجزينية: 5۳۰6۵۰ Distribution of Molecular‏ 
هنالك ثلاثة أنواع من السرع ابمزيني: 


1- الذر التربيعي لتوسط مربع السرعة 9 یات سر : 
speed‏ (108) وقیمتها كما ذکر بالعادلة 33-2. 
2- (متوسط السرعة: ) > 660م5 Average‏ وقيمتها: 


3A7 7 25_34‏ جح 
mn‏ 2 


3- السرعة الاكثر احتمالا: Most probable speed‏ (0) وقيمتها: 


2RT 211‏ 
e)‏ خر ح جك إن د 
M m‏ 


الفصل الثاني الفازان المثالية والفازات الحقيقية 
نسبة القيم الثلاثة من السرع إلى بعضها يساوي: 
rms : 0:0 = 1.00 : 0.92 : 0.82‏ 


الشكل 3-2 يوضح رسم عدد الجزيئات عند كل سرعة من السرع 
الجزيئية في لحظة محددة ,۷ ويسمى دالة توزيع السرع لماكسويل وبولتزمان مقابل 
سرع الجزيئات ويبين الشكل قيم السرع الثلاث. 


المعادلة 36-2 تبين قيمة الدالة ,/3: 


3/2 
3 
2-6 وق ۱ 117 هه N,‏ 


دالة توزیع السرع لاکسویل وبولتزمان 


de‏ سرع الجزيئات 
شکل 3-2 یم السرع الثلاث 


الفصل الثاني الغانات المثالية والغانات الحقيقية 

عند النظر الى المعادلات التي تحدد قيم السرع الثلاثة» نلاحظ بان جميع هذه 
السرع تتناسب طرديا مع الجذر التربيعي لدرجة الحرارة المطلقة وعكسيا مع الجذر 
التربيعي لكتلة كل جزيشة او للوزن الجزيئي للغاز. ان اعتماد توزيع السرع 
لماكسويل وبولتزمان على درجة الحرارة الطلقة والوزن الجزيئي للغاز موضحة في 
الشكلين 4-2 و5-2 (هنالك تشابه بتوزيع السرع بين جزيئات الغاز وجزيئات 
السائل في هذه الخاصية). نلاحظ ان قمة المنحني تحيد نحو اليمين كلما ازدادت 
درجة الحرارة المطلقةء يعني هذا ان متوسط السرعة يزداد بازدياد درجة الحرارة. 

الشكل غير التناظر للمنحنيات يعود الى ان اقل قيمة متوقعة للسرعة 
تساوي صفر في حين ان اعلی قيمة ها تساوي مالا نهاية. نلاحظ كذلك »ان 
الساحات تحت النحني متساوية للجميع» ويعود ذلك الى ثبات العدد الكلي 
للجزيئات. 


درجة حرارة واطئة 


عدد الحا ات 


درجة حرارة معتدلة 


درجة حرارة عالية 


السرعة 
شكل 4-2 توزيع السرع لغاز عند درجات حرارية تلفة 


7< 
الفصل الثاني الغازات المثالية والغانات الحقيقية 
دقائق الغاز التي فا وزن جزيئي اقل تتحرك أسرع من تلك التي شا وزن 
جزيئي اكبر. الشكل 5-2 يوضح ان زيادة الوزن الجزيئي يؤدي إلى حيود قمة 
المنحنيى نحو اليسار ويكون عرضها اقل من تلك التي ها وزن جزيئي اقل. مشال 
على زيادة قيمة الجذر التربيعي لتوسط مربع السرعة لجزيئات الغاز التي لها وزن 
جزيئي قلیل مقارنة بتلك التي ها وزن جزيئي اكبرء نلاحظ ان قيمة الجذر 
التربيعي لتوسط سرعة جزيئات الميدروجين تساوي 1700م ثا ' في حين انها 
تساوي 450م ثا" " لجزيئات غاز النتروجين. 


عدد الجزيئات 


السرعة 


شكل 5-2 توزيع السرع لغازات غتلفة بثبوت درجة الحرارة 


مجم و و و و و و و و و و و و و wm‏ 


ا الفصل الثاني الفانان المثالية والغانات الحقيقية 


8-2 قوانين الفازات والنظرية الحركية للفازات: 
Gas’s Laws and the Kinetics Theory of Gases‏ 
في هذه الفقرة سيتم تفسير قوانين الغازات بضوء فرضيات النظرية الحركية 
للغازات. 


8-2- 1 فانون بویل: 19۷ 8016 
يمكن أن يفسر قانون بويل بسهولة عند تطبيق فرضيات النظرية الحركية 
للغازات. إن ضغط الغاز يعتمد على عدد المرات التي تضرب فيها دقائق الغاز 
سطح الوعاء الذي يحتويها لكل ثانية. .إذا قمنا بضغط الغاز في حجم صغير فإن 
الدقائق ستنحصر في هذا الحجم الصغير وبذلك تزداد عدد المرات التي تضرب 
بها الدقائق جدار الوعاء عند المقارنة بالحالة الأولى قبل الانضغاط. وهذا ما 
يفسر تناسب الضغط عكسياً مع الحجم وهذا ما جاء بقانون بويل. هذا يعني 
زيادة الضغط عندما يقل حجم الغاز عند ثبوت درجة الحرارة أي أن: 
PV = constant 2-7‏ 
وهذا ما تم استنتاجه بقانون بويل. 


2-8-2 قافون شارل: Charle's Law‏ 
تنص فرضیات النظرية الحركية للغازات بان زيادة درجة الحرارة يودي إلى 
زيادة معدل الطاقة الحركية لدقائق الغاز. إذا آردنا تسریع حركة دقائق الغاز 
بشرط بقاء الضغط ثابتا نان هذا يحتم أن تکون الدقائق متباعدة آکثر عن بعضها 
۱ البعض لذا فان الزيادة في سرعة تصادم الدقاتق مع سطح جدار الوعاء الذي 
جتويها يجب أن يُعادل بزيادة المساحة التي تتحر تتحرك بها الدقائق وهذا يعني زيادة 


.ا 


ا CCW‏ 
الفصيل الثاني الغانات المثالية والغانات الحقيقية 
حجم الغاز هذا ما يفسر قانون شارل الذي ينص على أن حجم كتلة محددة من 

الغاز تتناسب طردياً مع درجة الحرارة عند ثبوت الضغط أي آن: 
constant ۲ 2-38‏ = ۷ 
وهذا ما تم استنتاجه بقانون شارل. 
3-8-2 شانون افوکادرو( قاعدة افوکادرو): 1۲27 ۸۷02۵0۲0۱۰ 
عند زيادة عدد دقائق الغاز في إناء مغلق فان عدد التصادمات بوحدة 
الزمن مع جدار الوعاء الذي بحتوي هذه الدقائق ستزداد إذا افترضنا بقاء 
الضغط ثابتا. هذا يعني بقاء عدد التصادمات بوحدة الزمن ثابتاء بهذه الحالة يجب 
أن يزداد الحجم بزيادة عدد دقائق الغاز في الوعاء الغلق. إن هذا الاستنتاج هو 
نص ما جاء بقانون افوكادرو حول تناسب حجم الغاز طردياً مع عدد مولات 
الغاز عند ثبوت درجة الحرارة وضغط الغاز» أي أن: 
2-9 ايتاك * 


وهذا هو ما تم ايجاده في قاعدة افكادرو. 


9-2 التدفق والانتشار: Effusion 41d Diffusior‏ 
اكتشف العالم الكيميائي الانكليزي توماس كراهام الأستاذ في جامعة 
كلاسكو وجامعة لندن (1805- 1869) وذلك عام 1846 بعد قيامه بعدة تجارب 
حول قياس سرعة تدفق الغازات 115108 إن سرعة التدفق تتناسب عكسيا مع 

الجذر التربيعي لكثافة الغاز. 
إن عملية التدفق تعني عملية هروب الغازات من الوعاء الذي يحتويها 
خلال ثقب صغير جدا. الشکل6-2 يبين الفرق مابين ظاهرتي التدفق والانتشار. 


۱ O 


الفصيل الثاني الغانات اطالية والغانات الحقيقية 


۰ ۰ 5 
نت e A‏ 9 5 
7 5 
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5 ۰ 1 
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٠‏ 0 
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بو 2۶ . * و 057 ۲۰ ,۳ و 9 


تدفق الغاز انتشار الغاز 
شکل 6-2 الفرق بين الانتشار والندنق 
من المعروف أن كثافة الغاز تتناسب طردياً مع الوزن الجزيئي للغاز لذا فإن 
قانون كراهام للتدفق يمكن أن يأخذ الصيغة الاتیة: 
(سسرعة تدفق الغاز تتناسب عكسياً مع الجذر التربيعي للوزن 
الجريئي للغاز). 
إن التعبير الرياضي لقانون كراهام للتدفق حسب المعادلة 25-2 
وكما يأني: 
Rate 2-0‏ ۰ 2 
إن غاز الاركون (:۸) يتدفق آسرع من غاز الکربتون (167) لذا فان نسبة 
سرعتي تدفق الغازين ستكون كالآتي: 
2-41 ے ا 


Ratekr Mar 
وعليه يمكن أن يستخدم قانون كراهام للتدفق لحساب الوزن الجزيئي لغاز‎ 


افطل الثاني الفاان اللثالبة والغازان الدقيقية 


غير معلوم وذلك عند قياس سرعة تدفقه ومقارنتها مع سرعة التدفق لغاز آخر 
معلوم مثل غاز امیلیوم وكما يأتي: 


Ratex _ Mx. 5 

42 2 با RateHe‏ 
أو حسب الصيغة الآنية 

13: 

My 2-3‏ = و16 ا 


لقد تم التأكد من صحة العادلة 2 -43 تجريبياً وکما موضح بابدول 2- 25 
والذي يين قسماً من النتائج التي حصل عليها كراهام ومقارنتها بالنتائج العملية 


حيث يظهر تقاربها كثيراً. 
جدول 2-2 السرع النسبية لتدفق بعض الغازات 
السرعة النسبية للتدفق 
الغاز الوزن المزيث المحسوبة بموجب 
ماعو ای 
ثاني أكسيد الكربون 44 0.8354 0.8087 
الأوكسجين 32 0.9503 0.9510 
النتروجين 28 1.0160 1.0146 
امیدروجین 2 3.600 3.7994 


إن الظاهرة القريبة جداً من تدفق الغاز هي انتشار الغازات 0۶ اون۴( 
69 حيث ان ظاهرة الانتشار تمثل حركة دقاثق الغاز خلال غاز آخر. إن 
مقارنة 0 انتشار الغازات تظهر بائه يمكن وصفها كمياً بقانون كراهام وفق 
العادلة الاتية 


1 ۰ 1 
7 Rate of diffusion 2 - 44 
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ويمكن تطبيق ما ذكر بالمعادلة 42-2 عن ظاهرة الانتشار عند المقارنة بين 
انتشار غازين. 
10-2 فظرية التصادم : Collision Theory‏ 

ذكرنا في بداية هذا الفصل إن هنالك تسميات أخرى للنظرية الحركية 
للغازات ومنها نظرية التصادم. تفترض هذه النظرية أن جزيئات الغاز عبارة عن 
كرات صلدة دائرية ولا يوجد أي تداخل فيما بينها (عدم وجود قوى تنافر 
أو تجاذب). 

هنالك نوعان من التصادم: 

1- تصادم يحصل بين جزيئات الغاز المتشابهة ( تعود للغاز نفسه). 

2- تصادم حصل بين جزيئات الغاز المختلفة ( تعود لغازات مختلفة). 

قد يحصل التصادم بين جزيشة متحركة واخری ساکنة أو بين جزيتتين 
متح ركتين. يعرف قطر التصادم diameter‏ دمأوناا00, وهو صفة خاصة 
للجزینة. بأنه المسافة بين مركزي الجزيئتين المتصادمتين ولأقرب تقارب بينهما 
( لاحظ الشكل 8-2). 


شكل 8-2 قطر التصادم 


القصل الثاني الفازات الثالية والفازان الدهيقية 

إذا افترضنا أن جزيئة غاز كتلتها «: وقطرها يساوي 4 تتحرك خلال 
اسطوانة قطرها يساوي 4 (نصف قطرها يساوي 7) تحتوي على عدد كبير من 
جزيئات الغاز نفسه التي هي في حالة السكون؛ فانه في كل حالة تصادم سيتم 
خروج جزيئة من الجزيئات الساكنة إلى الخارج (لاحظ الشكل 9-2). 


شكل 9-2 التصادم داخل أنبوبة افتراضية 
اذا كان زمن تحرك الجريئة داخل الأنبوبة يساوي ۵۸ فان تردد التصادم 
frequency‏ «متوزاامت يساوي عدد التصادمات في وحدة الزمن. إن عدد 
الجزيئات الموجودة داخل الأنبوبة يساوي حجم الأنبوبة مضروبا في كثافة تواجد 
الجزيئات في داخل الأنبوبة. 
ان قيمة تردد التصادم الذي يحصل بين جزيئات الغاز المتشابهة يمكن إيجاده 
من المعادلة الآتية: 


2-5 رص 20 = 2 


aa 
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في حين تکون قيمته عند حصول التصادم بين جزيئات غازين ختلفین 
حسب المعادلة الاتية: 


ثم کی 
2-46 ري Td‏ ورك 


يتضح من المعادلتين 45-2 و2-46 أن تردد التصادم يزداد بزيادة درجة 
الحرارة عند بقاء الحجم ثابتاء وذلك لان أي زيادة بدرجة الحرارة يؤدي إلى 
ازدياد سرعة الجزيئات. إن زيادة الضغط تؤدي كذلك إلى زيادة تردد التصادم 
بالرغم من بقاء سرع الجزيئات ابتا وذلك بسبب زيادة كثافة تواجد الجزيئات.إن 
قيمة Z‏ حزيتة النتروجين عند 25م وضغط 1 جو تساوي "$ 10× 7ء وهذا 
يعني بان جزيئة ما من هذا الغاز تتصادم 7 مليارات تصادم بكل ثانية. 


الشكل 10-2 يوضح المقطع العرضي الوثر للتصادم ويرمز له بالرمز ىك 
وهو يمثل مساحة التصادم المؤثرة هعنده ونلا ۳21500۷0 ويسمى كذلك 
المقطع العرضي للتصادم. 


شکل 10-2 المقطع العرضي للتصادم 


اكد 


الفصل الثاني الغانات المثالية والغانات الحقيقية 
الجدول 2- 3 يبين القطع العرضي للتصادم لبعض ابمزیئات. 
جدول 3-2 المقطع العرضي للتصادم 


الحزيئة mm‏ و 

الكلور 0.93 
البلزین 0.88 
انی اوكسيد الکاربون 0.52 
الیثان 046 
النتروجين 0.43 
الاوكسجين 040 
الاركون 0.36 
الميدروجين 0.27 
الميليرم 021 


11-2 متوسط المسارالهر The Mean Free Fath‏ 
يعرف متو سط السار الحر ]م 266 mean‏ 1126 بانه متوسط المسافة الج 
يعرف متو بانه متو ع 
تقطعها الجزيئة بين التصادمات ويرمز له بالرمز ۸. 


شكل 11-2 متوسط المسار الحر 
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اذا كان تردد تصادم الجزيئة يساوي 2 فإنها ستستغرق زمنا يساوي 1/2 
من آول تصادم ها حتی آخر تصادم وستکون السافة التي فطعتها تساوي» 1/5 
وعلیه فان متوسط السار الحر للجزيئة سيساوي: 
3 


2-7 کر 
2 


oP 2-8‏ ۷2 2-17 
ان مضاعفة الضغط تؤدي إلى اختزال قيمة متوسط السار الحر إلى 
النصف. إن متوسط المسار الحر لجزيئة غاز النتروجين عند ضغط 1 جو يساوي 
0 انومیتر» أي انه اكبر حوالي ألف مرة من قطر الجزيثة. المعادلة 48-2 تبين 
وجود تناسب طردي مابين قيمة متوسط المسار الحر ودرجة الحرارة عند ثبوت 
الحجم» ولكن التناسب العكسي مع الضغط يؤدي بالنتيجة النهاية إلى اختزال 

ا 
ان المسافة التي تقطعها الجزيئة مایین التصادمات يتم حسابها بعدد 
الجزيئات الموجودة في حجم معين من الغاز وليس بالسرعة التي تتحرك بها 
الجزيئات. أن مقارنة قيمة متوسط السار الحر بقطر الجزيئة. حيث ان: 
24 << 2 
یوضح بان السافات البينية بين جزیئات الغاز كبيرة جدا. 


12-2 الغازا لحقيقي + 25 160۱ 

لقد سبق وأن تم تعريف الغازات المثالية بانها تلك الغازات التي تطبق 
عليها المعادلة العامة للغازات (78۲ = 81). لكل الضغوط ودرجات الحرارة. 
في الحقيقة لا يوجد هنالك غاز مثالي فان مكونات الغازات تبدي حيوداً واضحاً 
عن الصفات الثالية. أن الغازات مثل الميدروجين والنتروجين وثاني اوكسيد 


الفصل الثاني الفازان المثالية والفازان الحقيقية 
الكاربون لا تنطبق عليها معادلة الغازات المالية فلذلك تعد غير مثالية أو ما 
تسمى بالغازات الحقيقية 5عكةع 1601. 

لا تخضع الغازات الحقيقية بصورة دقيقة لقوانين الغاز اشالي. عند 
الضغوط الواطئة ودرجات الحرارة العالية (ليست عالية جداً ولكن باعتدال) 
تخضع الغازات الحقيقية وبصورة تقريبية إلى قوانين بويل وشارل وغايلوساك 
وفرضية افوکادرو عوجب معادلة الحالة لول واحد من الغاز. ولکن عند زيادة 
الضغط وهبوط درجة احرارة یکون الانحراف عن السلوك الثالي واضحا. 

يبين الشکل 2- 12 انصراف غازات النیتروجین وامیدروجین بدرجة 
الصفر الئوي وثاني اوكسيد الکاربون بدرجة 40 مشوي عن السلوك الشالي: 
علماً بان قيمة حاصل ضرب الضغط بالحجم عند ضغط جو واحد تعد مساوية 
إلى واحد في كل حالة. 

يشل الخط المستقيم النقط في الشكل 12-2 خضوع الغاز لقوانين الغاز 
الثالي. يوضح الشكل بان الغازات الحقيقية تظهر انحرافات ليست قليلة عن 
السلوك المثالي وبخاصة عند الضغوط العالية. ولكن عندما يكون الضغط اقل 
من ضغط جوي واحد أو ما يساويه فإن الانحراف يكون قليلاً. في حالة غاز 
امیدروجین فان الانحراف يزداد بصورة مستمرة مع زيادة الضغط بالقارنة مع 
الغازین ال خرین. غاز النتروجين يظهر انحرافاً سلبياً ثم تبعه الزيادة عند ارتفاع 
الضغط وتزداد قيمة الا نحراف السلبي لغاز اني اوکسید الکاربون في البداية ثم 
يرجع للارتفاع عند الضغوط العالية. 

يتشابه سلوك غازي النيون والهيليوم مع غاز افیدروجین بدرجات الحرارة 
الاعتيادية» وعند هبوط درجات الحرارة يتغير شكل النحنی لكل حالة. وفي 
النهاية يصبح شبيها لحالة غازي النيتروجين وثاني أوكسيد الكاربون البينة 


الفصيل الثاني الغانات الثالية والغانات الحقيقية 
بالشكل 12-2. 

عند الدرجات الحرارية العالية نوعاً ما تصبح منحنيات غازي النتروجين 
وثاني اوكسيد الكاربون والغازات الاخرى شبيهة بمنحنيات افیدروجین 
والهيليوم والنيون عند درجات الحرارة الاعتيادية. 


أما دقة قاعدة أو فرضية افوكادرو فيمكن اختبارها بتعيين الحجم الذي 
يشغله مول واحد من الغاز بدرجة الصفر المئوي وضغط جو واحد. فإذا كان 
القانون ينطبق بدقة فان حجم الغاز لا يعتمد على طبيعة الغاز ولكن المعلومات 


الشكل 12-2 احراف الغازات الحقيقية عن السلوك المثالي 
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الس ا 
الوجودة في الجدول 4-2 تثبت عكس ذلك حبث يبين الجدول أن أكبر اضراف 
تظهره الغازات الأسهل تسيلاً وهما غازا الامونيا وكلوريد الاثيل. 


جدول 4-2 اختبار قانون آو فرضیة اف رکادرو 


7 | الوزن حجم مول واحد باللتر (او دسمة) 
3 الجزيئي | و بدرجة الصفر المئوي وضغط جو واحد 
افیدروجین 2.016 22.427 
النیتروجین 28.020 22.405 
الاو کسجین 32.00 22.394 
ثاني اوكسيد الكاربون 44.010 22.264 
الامونيا 17.030 22.84 
كلوريد الاثيل 50.490 21.879 


إن الاحراف عن السلوك الشالي يزداد بنقصان درجة الحرارة وزيادة 
الضغط وبقیاس الحجم الذي يشغله مول واحد من الغاز بدرجة الصفر الشوي ۱ 
وضغوط غتلفة شم تقدير قيمة حاصل ضرب الضفط بالحجم استقرائيا 
(۳۸۵۵0۱۸00) إلى قيمة ضغط الصف حيث وجد بان حجم مول واحد من ۱ 
الغاز الثالي بدرجة الصفر الثوي وضخط جو واحد مساوياً إلى 22.414 لتر. 


عندما یکون الضغط جدود ضغط جو واحد أو اقل ودرجة الحرارة لا 
تقترب من درجة حرارة تسييل الغاز تصبح الانحرافات عن قوانین الغاز الشالي 
مساوية إلى نسب مئوية قليلة جدا. تحت هذا الظروف يمكن استخدام معادلة 
الحالة والعادلات ذات العلاقة بصورة تقريبية لعمل بعض الحسابات بهذا 


افص الثاني الغانات المثالية والغازات الحقيقية 

_ و 
الشان؛ ویعول (۸1 = ۳۷)علی النتائج بهذا الخصوص عند ضغوط أوطا 
ودرجات حرارية أعلى. 


سنناقش بعض العوامل التي سنری آنها تعاني حبوداً واضحا في الغازات 
الحقيقية: 


Compressibility factor معامل الانضغاطية‎ -1 


يعرف معامل الانضاطية حسب العادلة الآنية: 
وه - 2 ۲ > 7 

ویکون هذا العامل مساوياً الى 1 في الغازات اثثالية وان الحيود عن هذا 
الرقم هو المقياس للا نحراف عن التصرف الثالي. 

إن الحيود عن الخواص الثالية تحدده درجة الحرارة والضفط. یوضح 
الشکل 13-2 العلاقة ما بين معامل الانضغاطية والضغط مجموعة من الخازات 
ویلاحظ بأن هنالك حیودا عن قيمة (1) لمعامل الانضفاطية وان هذا الحيود 
باتجاهين حیث تمثل الخطوط العلیا الحيود الايجابي عن القيمة التي يعطيها الغاز 
الثالي بینما تمثل الخطوط السفلى الحيود السلبي عن ذلك. 


إن الحيود الايجابي يعني بان قوى التنافر ما بين الجزيئات هي الغالبة في 
حين أن الحيود السلي يعني بان هنالك تجاذبا ما بین جزيئات الغاز. 


=. ۱۳ 
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شكل 13-2 علاقة معامل الانضغاطية بالضغط مجموعة من الغازات في درجة حرارة 
الصفرامئوي ۱ 


2- الدرجة الحرجة: Critical Point‏ 
يمكن ان تسيل الغازات عند زيادة الضغط وبدون ان نخفض درجة 
الحرارة. المخطط الموضح في الشكل 14-2 يبين تسبيل الغاز عند درجة حرارية 


الفديل الثاني الفانات امثالية والغانات الحقيقية 


ثابنة حيث يقل حجم الغاز كلما ازداد الضغط حتى يتحول كل او جزء من 
الغاز الى الحالة السائلة. الشكل 15-2 يبين العلاقة مابين ضغط الغاز وحجمه 
وبثبوت درجة الحرارة ويسمى مخطط التمائل الحراري لتسييل الغازات. 


A B 6 D E 


الشكل 14-2 تسيبل الغاز عند درجة حرارية ثابتة 


۳ 


الضغط ۴ 


الحجم ۷ 
شکل 15-2 غطط التمائل الحراري لتسییل الغازات 


«(۳0٩٩٩٩٩٩٩٩٩٩٩99۹ 
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يمكن. كذلك» تسيل الغازات عند زيادة الضغط وتخفيض درجة الحرارة 
ويمكن تسييل بعض الغازات مثل ثاني أوكسيد الكاربون في درجة حرارة الغرفة 
عند زيادة الضغط ولكن عند وصول درجة الحرارة إلى 304.16 كلفن لا يمكن 
تسيل الغاز مهما كان الضغط السلط غليه. 

تسمى هذه الدرجة بدرجة الحرارة الحرجة „(Critical Temperature)‏ 
تعرف درجة الحرارة الحرجة بأنها الدرجة الحرارية التي لا يمكن فوقها تحويل 
البخار الى سائل مهما كان الضغط المسلط على ذلك الغاز (في بعض الأحيان 
يمكن ان يتحول الى صلب عند استخدام ضغط كاف ولكن لا يتحول الى 
سائل). الشكل 16-2 يوضح أنبوبة اختبار تحتوي على الماء عند درجات حرارية 
مختلفة؛ ويتضح من الشكل ان الأنبوبة التي تكون درجة حرارتها 374م» وهي 
أعلى من الدرجة الحرارية الحرجة لا يوجد سائل الماء وانما يوجد بخار الماء فقط. 


100°C 374°C 


شكل 16-2 نماذج من الماء عند درجات حرارية مختلفة 
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۱ 
احدول 2- 5 يبين الدرجة اطرارية احرجة لبعض الواد. 
جدول 5-2 درجات الحرارة الخرجة لبعض الواد 
۱ 
| ها 74 


3 HO 

إن الضغط الحرج Critical Pressure‏ هثل الضغط البخاري للمادة عند 

الدرجة الحرارية الحرجة. الجدول 6-2 يبين الضغط الحرج لبعض الواد المعروفة 
عند الدرجة الحرارية الحرجة. 


جدول 6-2 الضغط الحرج لبعض الواد 


اش س هم 
۱ 
HO‏ 


5 
5ك واكك اك E‏ 
في الاشكال التي تعبر عن العلاقات الثرموديناميكية لمادة معينة يستخدم 
مصطلح النقطة الحرجة ادم [011118. وتعرف النقطة الحرجة بأنها النقطة التي 
تكون فيها المادة عند الدرجة الحرارية الحرجة والضغط الحرج. 
الحجم الولاري اخرج Critical molar volume‏ لا يساوي حجم مول 
واحد من المادة عند الدرجة الحرارية الحرجة والضغط الحرج. 
يوضح الشكل 17-2 التماثل الحراري (ثبوت درجة الحرارة) لنموذج غاز 
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الحقبقية 
س 
حقيقي. يلاحظ بان النقطة الحرجة هي نقطة انقلاب وعلية فإن معادلة تخير 
الضغط الى الحجم پثبوت درجة الحرارة تكون على الشكل الاتي: 
(@P|@V)r = 0 2-50‏ 


)2۳2|0۷2( = 0 2-51 
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98 
52 
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8 ۴ بت‎ 
۱ د-13 الشذوذ عن القانون العام للفازات وتاثير قوی التجاذب والتنافر‎ 
Deviation from the general law of gases and the effect of 
attractive and repulsive forces 


اشتقت قوانين الغاز المثالي من النظرية الحركية استناداً إلى نقطتين مهمتين: 
الأولى إهمال حجم الجزيئات بالقارنة مع حجم الغاز الكلي» والثانية عدم 
تهاذب الجزيئات مع بعضها البعض. ولأن كلتا النقطتين لا يمكن تطبيقهما على 
الغازات الحقيقية لذا تظهر انحرافا عن السلوك الثالي وبالإمكان اختزال حجم 
الغاز بواسطة زيادة الضغط والتبريد حتى يتم تسییله ثم يتصلب في النهاية. نفي 
الحالة الصلبة هنالك مقاومة ملحوظة لأية محاولة أمرى في الانضفاط ومن 
الواضح أن جزيئات الغاز ما حجم يمكن تقديره ومن احتمل أن يكون بنفس 
درجة الحجم المحتل لحزيئات معينة في الحالة الصلبة. 

إذا كانت جزيئات الغاز لا تجذب بعضها البعض فإن تسييل الغازات 
يصبح مستحيلاء ولكن في الحقيقة يمكن لأي غاز أن يتحول إلى سائل باستخدام 
درجات الحرارة الواطئة والضغوط العالیة. ۱ 

إن إحدى الخواص الجوهرية للسائل هي التلاصق أو التماسك والتي ۱ 
تعزي إلى التجاذب بين الجزيئات. إن ظاهرة التجاذب الجزيئي واضحة جلية في | 
الغاز كما هو الحال في السائل وهناك دلیل مباشر على وجود التجاذب حصل ۱ 
عليه العا مان جول وتومسون سنة 1852م عندما امرر تياراً من الغاز بضغط | 
ثابت خلال أنبوب يحتوي على سداد مسامي (وuاp )Porous‏ من الحریر 
أو القطن الماصء إذ لوحظ بان الغاز التبلق من السداد بصورة عامة یکون ابرد ۱ 
من الغاز الداخل للأنبوب. 


إن تخیر درجة الحرارة العروفة بتأثير جول وثومسون ( Joule and‏ 
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)h0mson effect‏ هو السبب بنقصان السرعة ومن ثم الطاقة الحركية 
للجزيئات» ويحصل هذا لأن الطاقة يجب أن تفقد للتغلب على قوى التجاذب 
الجزيئية عندما يتمدد الغاز خلال مروره عير السداد المسامي؛ هذا وفضلا عن 
تجاذب الجزيئات مع بعضها البعض يجب أن تكون هنالك قوى تنافر بين 
الجزيئات وهذا واضح من وجود قطر تصادم معرف ويل هذا القطر بوجود 
المسافة التي بها تصبح قوى التنافر كبيرة بحيث ينعكس اتجاه حركة الجزيئات» أي 
من نحو بعضها البعض ثم تتجه بعيدا عن بعضها البعض. تنخفض قوى التنافر 
بسرعة عالية جدا عند زيادة البعد بين الجزيئات وأسرع بكثير من انخفاض قوی 
التجاذب. ونتيجة لهذا يتكون تجاذب بين جزيئين عندما تكون المسافة بينهما 
مسافة معينة ونتنافر عندما تکونان قريبتين جدا من بعضهما البعض. 

الشكل 18-2 يوضح ان قوى التجاذب والتنافر تساوي صفر عندما يكون 
معامل الانضغاطية مساويا الى 1 (حالة الغاز المثالي كما تم توضيحه سابقا). ان 
ارتفاع قيمة معامل الانضغاطية مع ازدياد الضغط إلى اكثر من 1 لبعض الغازات 
يعني زيادة قوى التنافر مابين الجزيئات وهذا ما یوضحه تصرف غاز 
افیدروجین. على العكس من ذلك هنالك غازات أخرى مثل غاز الیثان حيث 
ان معامل الانضغاطية يكون اقل من 1 عند زيادة الضغط ود 150 جوء وهذا 
يعني بان جزیناتها تنجذب إلى بعضها البعض. نلاحظ ان غاز النتروجين يمتلك 
الخاصيتين ولكن عند ضغوط مختلفة» حيث تنجذب جزيئات النتروجين مع 
بعضها البعض كلما تم زيادة الضغط ولغاية 140 جوء وبعدها تبدأ بالتنافر بعد 
ان تتقاطع مع خط الغاز المثالي عند ضغط 140 جو. 


جيك عٍآألأآ6آُآ9آاا#؟إى؟س؟ؤ©]©_سمَ(ّاآ؟-ًلل لالس درم 


امد الا الفانات الثالية والفازان الحقيقية 


وعم و۱۲۳ 1.2 
1 سم جر درجة الحرارة 0م 


معامل الانضغاطية 7 


الضغط ۲ 
الشكل 18-2 تار قيمة معامل الانضغاطية على قوی التجاذب والتنافر 


تتمثل القوى بين الجزيئات (أو الذرات) عادة بدلاله مخطط الطاقة الكامنة 
(الشکل 19-2) الذي يمثل رسما بيانيا بين الطاقة الكامنة المشتركة لجحزيئين من 
الغاز كدالة للمسافة بينهما. 


۱ © 


ىب 77 ااا ءللللءءءإفثأ << 
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0 
F اأمااقة‎ 


قوی تجاذب 0< 


سس السافة بين الحزيثتين(7) 


شكل 2- 19 غطط الطاقة الكامنة لجزيتتين من الغاز 

يمثل المنحنى العلوي في الشكل 19-2 منحنى التنافر» ولكي تجذب 
الجزيئتان قريبا من بعضهما البعض يجب أن يبذل شغل (18/0:1) مضاداً لقوة 
التنافر ولذلك تزداد الطاقة الكامنة للنظام عند مسافة معينة يرتفع اللحنی بحدة 
مبينا أن هناك زيادة سريعة بطاقة التنافر. آما تأثير التجاذب على الطاقة الکامنة 
فمبين بالمنحنى المنقط فبسبب ازدياد قوة التجاذب تزداد الطاقة الکامنة- ولكن 
بالسالب- كلما اقتربت الجزيئتان من بعضهما البعض. ويتبين من شكل 
المنحنيات أن زيادة قوى التجاذب يكون اقل سرعة مع اقتراب الجزيئات مع 
بعضهما البعض من زيادة قوى التنافر. الطاقة الكامنة المشتركة النهائية للجزيئات 
موضحة بالنحنی غير المنقط في الشكل 19-2 وتمشل مجموع قوى التنافر 
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والتجاذب. تتغير التفصيلات الكمية لهذا المنحنى من جزيئات إلى آخری ولكن 
ميئة أو الشکل العام للمنحنى متساوية وبصورة عامة. 

عند المسافات الكبيرة نسبياً تکون قيمة الطاقة الكامنة سالبة لذا يصبح 
تأثير التجاذب هو السائد. تزداد في البدء طاقة التجاذب النهائية عند اقتراب 
الحزثيين من بعضهما البعض ومن ثم عند مسافات جزيئية بينية اقرب من اقل ما 
في المنحنى يصبح تأثير التنافر واضحا وتبدأ طاقة التجاذب النهائية بالتقصان مع 
نقصان المسافة بين الجزيئين. في النهاية عند مسافات جزيئية بينية صغيرة يلاحظ 


زدياد الطاقة الكامنة النهائية بسرعة وتصبح قيمتها موجبة وهذا معناه أن قوى 
التنافر تكون هي المهيمنة. 

عندما تصل المسافة بين الجزيئين بحيث تصبح الطاقة الكامنة مساوية إلى 
صفرء تتوازن قوى التنافر والتجاذب عندئذ تدعى هذه المسافة بقطر التصادم 


„(Collision diameter) 


Virial Coefficients معاملات القوة‎ 14-2 

الشكل17-2 يوضح التمائل الحراري التجريي لثاني أوكسيد الکاربون. 
عند الحجوم المولارية الكبيرة وفي درجات الحرارة العالية فإن التمائل الحراري 
(621طا0ع1) للغاز الحقيقى (أو یسمی خط التحارر) لا تلف ۳ عن 
التمائل المراري للغاز المثالي. 

إن الاختلافات الصغيرة تشير إلى أن الغاز الثالي هو الحد الأول من شکل 
التعبير الرياضي للمعادلة: 
CP2 + .........) 2‏ + وق + 1( RT‏ = ولام 


افص الثاني الغازات امثالية والخاتان الحقيقية | 


إن مثل هذه التعابير البسطة كثيراً ما يتم استخدامها في الکیمیاء الفيزيائية 9 
لتجنب التعقيد في الحسابات الرياضية حيث يتم اخذ الحد الأول فقط وإهمال ق 
الحدود الأخرى ومنها معادلة الغاز المثالي حيث يؤخذ فقط من المعادلة 52-2 3 
الحد الأول لتصبح ۸۲ = ولاطامع إهمال لكل الحدود الأخرى. ۱ 


إن الصيغة الأكثر استخداما هي: 
RT (1+ Ê r) 2-53‏ = ولام 
إن التعبيرين الرياضيين بالمعادلتين 52-2و 53-2هما صيغتين من معادلة 
الحالة للقوة Vira Equation State‏ (أن كلمة 7714131 كلمة لاتينية تعني القوة) 
المعاملان 3[ © واللذان يعتمدان على درجة الحرارة هما معاملان القوة الثانية 
والثالثة علماً بان معامل القوة الأول يساوي واحد. إن معامل القوة الثالث اقل 
أهمية من معامل القوة الثاني حيث ان: 
2-54 ۷ < 0/۷۵ 
وهكذا بالنسبة إلى معاملات القوة الأخرى مثل ظ , 8 ,۴ 7 ال 
الجدول 7-2 يبين قيم العامل الثاني للقوة لمجموعة من الغازات المعروفة | 
بدرجتين حراريتين غتلفتون. 
جدول 7-2 فیم المعامل الثاني لقوة لبعض الغازات 


الغاد درجة الحرارة 

6001 273k 
11.9 217 Ar 
-124 177 CO» 
217 -10.5 ۳ 
-7 -19.6 Xe 


يمكن استخدام معادلة القوة لتوضيح نقطة مهمة وهي أنه بالرغم من آن 


خت . 


n o. 
...ج722‎ 6 
الفصل الثاني الغازات الئالية والغانات الحقيقية‎ 
معادلة الحالة للغاز الحقيقي يمكن أن تتطابق مع معادلة الغاز المثالي عندما تقترب‎ 
با الضخط من الصفر (© + ۴) فإنه ليس من الضروري أن تقتزب جيم‎ 
خواص الغاز الحقيقي من خواص الغاز امثالي عند نفس الشروط (0 جه م‎ 

و هش و ی ره ۲ 50 
کے عي یا الل حدما لوستم ا ااا 
مقابل الضغط فإنه يساوي صفر بالنسبة للغاز امثالي (لأن قيمة 2 تساوي 1 عند 
جميع الضغوط) ولكن للغاز الحقبقي فإنها تساوي: 


2-5 جوم 8+2 - ع4 
dp‏ 

وبالتالي فان 
2-6 (0جم)م عه 
dp‏ 


أن قبمة ۳ في الماد 54-2 لمي من الشروزي ماو صقر ومن ف 
فان قيمة الیل قد لا تساوي صفرا. لأن جیع خواص الغازات تعتمد على مشل 
هذه الاشتقاقات فإن خواص الغازات الحقيقية لا تتطابق مع خواص الغازات 
المثالية عند الضغوط الواطئة. 

عندما نتفحص الشكل 20-2 نرى أنه بسبب اعتماد معاملات القوه على 
| درجة الحرارة فيجب أن تكون هنالك درجة حرارة تكون عندها قيمة 2 تقترب 
۱ من القيمة واحد (1 + 2) ويل مقداره صفر عند الضغوط الواطثة إن دربی: 

الحرارة هذه والتي عندها تتطابق خواص الغاز ا حقيقي مع الغاز الشالي 
۱ عندما تقترب فيه الضفوط من الصفر (0 ۶ تسمی درجة حرارة بويل 
„(Boyle Temperature) Ts‏ 


2). 
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درجة حرارة عالية 


غاز مثالي 


درجة حرارة واطنة 


شكل 20-2 تغير معامل الانضغاطية مع ضغط الغاز عند درجات حرارية مختلفة 
بناءاً على ما ذكر في أعلاه فان قيمة 8 في المعادلة 53-2 تساوي صفر 


AN 5 5 2 1 5‏ 
لتصبح المعادلة ٨, = ۸١‏ وكذلك في المعادلة 56-2 وبذلك فإن ا 
ستساوي صفرا أيضاً. الجدول 8-2 يوضح قيم 10 لبعض الغازات المعروفة. 
جدول 8-2 الثوابت الحرجة لبعض الغازات 
الغاز | عو" | Tp/K 7 T/K | V/Cm mol"‏ 
Ar‏ 48.0 75.3 7 | 0272 | 411.5 
CO»‏ و72 94.0 2 | 0.274 | 714.8 
He‏ 2.6 57.8 52 5 | 22.64 
0 50.14 78.0 8 | 0.308 | 405.9 


CF‏ يوو و و و و و و و و و و و سس ا 
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15-2 التکثیف : Condensation‏ 
إذا قمنا بضغط الغاز في النقطة ۸ من الشكل 15-2 بثبوت درجة احرارة 
وذلك بكبس الغاز سيرتفع ضغط الغاز خاضعاً وبصورة تقريبية إلى قانون بويل. 
سيحيد تصرف الغاز بصورة كبيرة عن القانون عندما يتم تقليص الغاز إلى 3. 
عند النقطة © حيث يكون ضغط غاز ,60 (كما في الشكل 15-2) حوالي 60 
جو يشذ الغاز كلياً عن خواص الغاز الشالي حيث ينزل المكبس إلى الأسفل 
بدون زيادة بالضغط. تمثل هذه الحالة بالط الأفقي 8 حيث نلاحظ هنالك 
اختزالاً كبيرأ بالحجم مع بقاء الضغط ثابتاً. عند اختزال الحجم من © إلى © إلى 
۴ فان كمية السائل التکونة ستزداد وسوف لن تبق أبة مقاومة للمكبس حيث 

آن الغاز قد استجاب لعملية التکلیف. 
إن الضغط عند الخط C2۴‏ حيث یکون السائل والبخار في حالة اتزان 
يسمى بالضغط البخاري 2765906 «موو۷, عند النقطة 1 يكون الغاز قد تحول 
كلا إلى سائل وان موقع الکبس سيكون فوق سطح السائل. هذا يعني ببان أي 
۱ اختزال بالحجم بعد النقطة 2 سيتطلب منا ضغطاً عالياً جداً حيث نلاحظ من 
| الشکل أن الاختزال البسيط للحجم من 7 إلى :1 يتطلب ضغطاً عالياً جدأًء وهذا 

ما يفسر صعوبة انضغاط السوائل. 

16-2 معادلة فان درفالز The van der Waal’s Equation‏ 
لاحظ الفيزيائي الأ لماني جوهانز وايدرك فان درفالز (1923-1837م) 

ضرورة إدخال متغيرين على معادلة الغاز الثالي لكي نستطيع أن نفسر حالة 

تسییل الغازات (لكي یصبح الغاز حقیفیا). 
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لقد ذکرنا سابقاً بان قيمة ب تساوي واحدا للغاز المثالي وكما موضحة 


بالشكل 21-2 


ام 
Pv RT‏ 
RT‏ 


تاثير حجم الدقائق هو الغالب 


غاز مثالي 
تأثير قوى التجاذب بين الدقائق هو الغالب 


۱ الضغط ۴ 
شکل 21-2 تاثير حجم الدقاتق وقوى التجاذب 
2 5 ع 
وجد عملیا أن هذه القيمة (قيمة جب ) تکون أقل من واحد لبعض 
الغازات عند الضغوط العالية. فسرت هذه الحالة بسبب التجاذب بين دقائق 


الغاز في حين وجد بان القيمة تكون اكبر من واحد عند الضغوط العالية 
لخازات آخری وقد فسرت هذه الحالة بسیب حجم دقائق الغاز. 
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عندما تأخذ بنظر الاعتبار قوى التجاذب بين دقائق الغاز وكذلك حجم 
كل دقيقة من دقائق الغاز (تم [هماغا حسب فرضیات النظرية الحركية للغازات)» 
نری بأنه من الضروري إجراء التصحیحات» الني وجدها فان درفالر يكن 
معادلة الغاز الثالي لكي نصل إلى معادلة الغاز احقيقي همنامداوه ءوع لمع 


1- تصعيح الضقط Correction of ۶۲1۲e‏ 
بينت إحدى فرضيات النظرية الحركية للغازات عدم وجود أي قوى 
قجاذب بين دقائق الغاز. إن هذا الافتراض غير دقيق حيث أنه بالرغم من أن 


القوی الرابطة بين هذه الدقائق 10160016017 اصغر جداً بالمقارنة مع القوى 
البينية ::13[ناء101:81:016. هذه الدقائق (قوى التنافر أيضاً هي قوی) ولکنها 
مؤثرة وفعالة عند تسبیل الغازات. إن وجود هذه القوى يعني أن جزءاً من 
لضغط الحسوب للغاز المثالي ۸ يأخذ بنظر الاعتبار وهو الضغط اللازم لغرض 
التغلب على هذه القوى» وعليه يجب أن نجري تصحيحاً للضغط وذلك بإضافة 
حد معين إلى الضغط اللحوظ عتناووء:م Observed‏ وهذا الحد يساوي قوة 
لتغلب على قوى التجاذب بين الجزئيات حيث أن: 

ضغط الغاز المثالي = الضغط الملحوظ + قيمة التغلب على قوى التجاذب 
بين الدقائق 


P = Pg + 257‏ 
إن قوى التجاذب بين الدقائق تتناسب تناسباً عكسياً مع الأس السابع 
لسافات الفصل بين الجزيئات (بالنسبة للجزيئات غير القطبية) وتتناسب طردياً 


افص الثاني الغازات اطثالية مالفازان الحقبقية 


مع مربع كثافة جزيئات الغاز. إن كثافة جزيئات الغاز تتناسب طردياً مع كمية 
الغاز (م) وعكسياً مع حجم الغاز ۷. 
إن مریع الكثافة يتناسب مع نير وعليه اقترح فان درفالز إضافة الحد 
۶ 


رس إلى ضغط الغاز الثالي لإجراء التصحيح اللازم. وبذلك یکون ضخط 
9 
الغاز الحقيقي كما في العادلة 57-2. 


2- تصعیع ا لهجم ؛ Volume Correction‏ 

افترضت النظرية الحركية للغازات إهمال حجم دقائق الغاز» حيث 
افترضت بأنها لا تشغل أي حجم في الفراغ. بالرغم من أن دقائق الغاز متناهية 
في الصغر وهي صغيرة جداً عند مقارنتها بالحجم الكلي للغاز ولكن حجمها 
بالحقيقة لا تساوي صفراً إطلاقا. 

إذا كان ۷ يمثل حجم الغاز المثالي الذي فيه يتحرك الغاز ضمن الوعا»ه 
فان حجم الغاز الملحوظ Observed Volume‏ والذي ثل حجم الوعاء يجب أن 
مختزل جحد معین» ویسمی احجم المشارك Covolume‏ ويرمز له بالحرف (0). 

يساوي 0 تقریباً اربعة اضعاف الحجم المشغول من قبل الغاز وقیمته 
نتناسب طردياً مع كمية الغاز (0) وعلیه فان التصحیح سیکون الشکل الآتي: 

2-58 طم ~ Vans‏ = ۷ 
پسمی كذلك احجم المستثنى عبااهب 4 وهو الحجم الذي لا 


تستطيع المزيئات التحرك ضمنه. والشكل 22-2 يوضح معنی هذا الحجم. 
وبذلك فإن معادلة فان درفالز للغاز الحقيقي ستاخذ الشكل الآني: 


اام ات القانات امثالية والغانان الحقيقية 
١‏ سس 
(V = nb) = nRT 2-59‏ ( 2 +م) 
ولول واحد من الغاز ستكون: 
RT 2-60‏ = رط (Vm‏ 


P+ سم‎ 


حجم ا حزيئة 


الحجم المستثنى لزوج من الجزيئات 


شكل 22-2 حجم الجزيئة والحجم المستثئى 
وإن قيمة الضغط ستكون: 


2-1 


حيث أن ۵ , ا هما ثابتان ویوضح الجدول 9-2 قیماً غتلفة مذین الثابتين 
لخازات ختلفة معروفة علماً بان القیم المذكورة هما هي قيم تجرييية. 


القصل الثاني 


الغاز 
الهيدروجين 
لبون 
افیلیرم 
الارکون 
الکربون 
الزینون 
الاوکسجین 
اللیتروجین 
الکلور 
اول اوکسید الکاربون 
ثاني اوکسید الکاربون 
لثان 
کلورید افیدروجین 
الامونیا 
الاثيلين 
الاستیلین 
الايثان 
الماء 
ثاني اوكسيد الکبریت 
زین . 


الفانات المثالية والغازات الحقيقية 


جدول 9-2 قيم ثوابت فان درفالز لبعض الغازات 


8 لتر سم - ضغط | (5) لتر (دسم©6 - 
جو مول 2 مول ' 
0.2444 0.02661 
0.2107 0.01709 
0.03412 0.0230 
1.3450 0.03219 
2.318 0.03978 
4.194 0.05105 
1.360 0.03183 
1.390 0.03913 
6.493 0.05622 
1.490 0.0400 
3.592 0.04267 
253 0.04278 
3.0 0.04100 
4.170 0.03707 
4.471 0.05714 
4.400 0.0510 
5.489 0.06380 
5.464 0.03049 
6.700 0.05600 
18000 0.1154 


الفازات اللثالية والقانات الدنيقية 


اس الأساسية تعادلة هان در فالز؛ 
The principals feature of vam der Wall's Cquatlioi‏ 
الغازات والسوائل تتواجد سوية عند توازن قوى التماسك والتشتيت. 
ثوابت فان درفالز لا تعتمد على درجة الحرارة والضغط وها قيمة خاصة 
لكل غاز من الغازات. ان الثابت 8 خاص بتصحيح الضغط ويمثل قيمة 
التجاذب بين دقائق الغاز اما الثابت ا فهو خاص بتصحيح الحجم وله ارتياط 
بحجم جزيئة الغاز؛ وكما ياتي: 


6< > ب = P‏ 
تجاذب 

چ OO‏ حت 8 مولا < ۲ 
تنافر 


هنالك علاقة ما ين الثوابت الحرجة tical Constants‏ وثوابت معادلة 
فان درفالز. 

عندما تکون درجة الحرارة اقل من الدرجة الحرجة فإن التمائل الحراري 
المحسوب یتارجح ما بين اعلی قيمة وأوطأ قيمة مارا بقيمة صفر. نستنتج من 
ذلك بانه بإمكاننا أن نجد الثوابت الحرجة بحساب المشتقات ونجعلها تساوي صفر 
حيث تكون 10 - 7: 


الفصل اللاي الفانات الثالية والفانات الحقيقية 


2-2 0ج 3ب سب ۳ 
3 


dVm (Vm=b)2 ` Vê 
02 RT2 6a 
av Vm) Yh e 
وجل المعادلتين أعلام نحصل على:‎ 
a 8a 

م27 € 3b Pe = zp‏ = ولا 

ومن الثوابت أعلاه بامكائنا حساب 7 
2-64 ے عل = ہے 

RTe 8 


18-2 معادلات الحالة الأخرى: Other Equations of State‏ 
هنالك معادلات أخرى للحالة ویکشر استخدامها ومن أشهر هذه 
العادلات: 


1- معادلة بیرثلوث :Bertheot Equation‏ 
قام العالم دانیال بيرتلوت Daniel Bertheot‏ (1865- 7 بتطوير 


المعادلة الآنية: 
(P+ - (Vg, = b) = RT 2-5‏ 
2- معادلة دايتي راسا :Dieterici Equation‏ 
قام العالم دايتي راسا عام 1899 بتقدیم هذه المعادلة: 
B) = RT 2-66‏ = و۷)( وی 


حيث أن التوابت 0,۸ هي لا تساوي بالضرورة ثوابت معادلة فان درفالز 


ةوه 
الفصل الثاني الفازات اطثالية والغازات الحقيقية 
ا = 
3- معادلة کامبیرلينک ادينسي :Kamerlingh Onnes Equation‏ 
معادلة کامپیرلينك ادينسي هي احد معادلات القوة Virial Equation‏ 
وهي معادلة قام باقتراحها العالم كامبيرلينك ادينسي عام 1901 وهي كالآتي: 
PV = A + BP + CP2 + DPF + ......... 2-7‏ 
العاملات 8 وت و( تسمى معاملات القوة الثانية والثالشة والرابعة في 
حين أن ۸ يمثل معامل القوة الأولى. 


4- معادلة بيياتي ویردکمان: Beattie - Bridgenan Equation‏ 
هذه العادلة ایضا من معادلات القوه ثم اقترحها العالان الامریکیان 
الاسکندر بياتي وارسکار بردکمان وذلك عام 1927 وهي كالآتي: 


RT[1-(C/VmT*)}(Vm+EB) A ۱ 


| 2-9 ج 9 دم 
حيث أن 
و6 -2 A= ۸, (1-Ê‏ 
3 
E 35‏ - 
B= 8. (1 7 2-0‏ 


وان ه و طو ,هو .8و .0 ثوابت محدبة تجريبيا والجدول 10-2 يوضح 
قيم الثوابت الخمسة في هذه العادلة إضافة إلى قمية ثابت الغاز ۸ حيث أنها 
تساوي 0118 ¬" £[145. 


الفصل الاي الفازان المثالية والفازان 


جدول 10-2 الثوابت الست‌خدمة في معادلة بياتي وبردکمان حيث 


R = 8.3145Jk mol? 
b B, a A, 


6 


10m mol" 10m mol" Patmfmol 


0.00219 He 
0.02153 Ne 


0.13078 


الفازات المثالية والغاثات الحقيقية 
۲۲۲ 
امثلة الفصل الثاني 


مثال 1-2: قارن بين الجذر التربيعي لتوسط مربع السرعة لحزيئات النتروجين 
وذرات افیلیوم عند 298 كلفن. 


بالنسبة للنتروجين: 
EES‏ سب 
0.028 
ms‏ 515 = 
اما بالنسبة للهيليوم: 
(298) )38314 
سصب کا ع rms‏ 
0.004 
ns‏ 1363= 


مثال 2-2: اذا علمت ان الجذر التربيعي لمتوسط مربع سرعة جزيئات النتروجين 
يساوي 515 م ۵ عند 298 كلفن. احسب قيم السرع الأخرى 
عند نفس الظروف باستخدام نسب السرع الى بعضها. 


= 0 5 
-- 7 


0012م 


الفصل الثاني الفانان اطثالية والفانان الحقيقية 
سس حي 
rms 1‏ 
C =0.82 rms‏ 
5 = 


= 422.3 ms 


مثال: 3-2 احسب النسبة £ ريثات الغاز السبعة المبينة في الجدول: 


Molecule 1 2 3 4 5 


6 7 
Speed/msT | 370 | 400 | 380 | 420 | 300 | 440 | 0 


C  - 70 + 400 + 380 + 420 + 300 + 440 + 480) / 7 = 398 7 
rms = (370 + 4002 + 3802 + 4207 + 3002 + 440° + 480) / 7 
= 402 ms 


9 - 402 / 398 = جمد | © 


مثال 4-2: احسب نسبة سرعة تدفق غاز افیلیسوم إلى سرعة تدفق غاز ثاني 


اوکسید الكبريت عند نفس الدرجة الرارية والضغط, 
ومع 7۷1 >= میگ 
4 


SO: Mase 


_ [641 
` ¥ 4.0 


= <16 - 4 ..R 


رم 41 16 


مثال 2- 5: يتدفق غاز الهيدروجين خلال ثقب صغير بمقدار 5.2 مرة اسرع من 
الحرارية والضغط. احسب الوزن الجزيئي للغاز امجهول. 


الفصل الثاني الغازات اللثالية والغازات الحقبقية 


مثال 6-2: جد قيمة © و 21 لغاز مثالي عند 
ZC‏ 


۰ 
آ- تضاعف درجة حرارته عند ثبوت الضغط. 
ب- تضاعف الضغط عند ثبوت درجة الحرارة. 


€ 
لإيجاد قيمة حح 


2 
كه 
0 7 پر ےک 
أ نع ۱ بخ ارام كذا 
۱ 2 
7 
ولایجاد قيمة 22 
22 
1/2 
0 22-1 داح 
1 21 
ت 5 - 3 - 2 
2 22 


مثال 7-2: جد قيمة متوسط السار الحر وقطر التصادم وعدد التصادم فزینات 
غاز الاوكسجين عند درجة حرارة الصفر الثوي وضغط 10 325/ 
نبوتن متر اذا علمت ان معامل اللزوجة لغاز الاوکسجین يساوي 
1.9207 نيوتن نانومتر ”. 


2 099۴6 = بر | 


۳ 
الفصل الثاني الفازان المثالية والفانات الدقبدية 
س 


نستخدم الو حدات كما ياتي: 
P=Kgm? y= NSm?‏ 


4 < ب سر كه 
وبالتعویض نجد ان: 


N= 


_ 5 x10 x 6.023 x 107 


15 ۰ 8.314 
<< 
x10 Cm?S‏ 9.02 =2 
مثال 8-2: احسب الضغط الذي يسلطه 84غم من غاز الامونيا في وعاء حجمه 
9 


- في حالة كون الغاز مثاليا 
- في حالة کون الغاز حقيقيا. 
]- 


n= 84.0 x = 4.94 mo 
کا‎ nRT _ 4 94 (0.0821473) 
Vv 5.00 


P = 38.4 atm 


الغانات اطثالية والغازات الحقيقية 


n=4.94 22417 6 1 


. و د -nb)‏ لت 


nıRT na 


ا 


V-nb V? 


_ _(4.94 ()0.0821()473( _ (4.94 J (4.17) 
5.00 - (4.94 (0.0371) (5.00 (۳ 


p 191:5 جوو_‎ am = )39.8-4.1( 
4.817 


P =35.7atm 
نلاحظ آن الفرق يساوي 7.6 / بين ضغط الغاز المثالي وضغط الغاز‎ 
مثال 9-2: 1 مول من غاز ثاني اوكسيد الكاربون عند درجة حرارة 273 كلفن‎ 
يشغل حجما قدره 22.4 لتر.‎ 
أ- احسب ضغط الغاز اذا كان الغاز مثاليا.‎ 
ب- احسب ضغط الغاز اذا كان الغاز حقيقياء علما بان ۵ لغاز ثاني اوكسيد‎ 
الكاربون يساوي 3.592 لتر جو مول ” وقيمة الثابت ا تساوي‎ 
I لتر‎ 7 
قارن بين النتیجتین.‎ 
3 


ET _ (1.000. 0821 (273.15) 
22.4 
P =1.00 atm 


۱۳ 


الفصل الثاني الغازات امثالية والغانان الحقية 


الحقيقية 


الاببابسنا-ا ا ا ا ا ل ب 


2 
(P + (v= ل‎ RT 


P+ (5.921.00 [22.4 - (1.00 X0.04267 ([ 


= (1.00 X0.08206 (273.15) 
P = 0.995 atm 


نلاحظ ان الفرق بين الضغط في حالة کون الغاز حقيقيا لا بختلف كثيرا 
عن ضفط الغاز امثالي» ولو ان الضغط في الغاز المثالي اكبر. 


مثال 10-2: اعد حسابات الال 9-2 ولنفس الغاز وبنفس الظروف اذا كان 
حجم الغاز يساوي 0.2 لتر.ثم بين أسباب احتلاف النتانج عن 


الخال السابق. 
p_ RI _ (1.00 (0.0821273 15(‏ 
0.20 ۷ 
atm‏ 2 ۳۴ 


"( 592(01.00.ج) 
7 1.00( - 0200 / .3.3221( 
1 ل [ )0.200( 
(0.08206()273)( 1.00( = 
P= 52.6 1‏ 


الفصل الثاني الفازان اطثالية والغازات الحقيقية 


7 نلاحظ بان ضغط الغاز المثالي اكبر بكثير من ضغط الغاز الحقيقي؛ فهو 
يساوي أكثر من ضعف الضغط للغاز الحقيقي. عند المقارنة بين النتيجتين في 
الثالين 7-2 و8-2 نلاحظ بان الحيود عن خواص الغاز الثالي تزداد كلما كانت 
جريئات الغاز اقرب الى بعضها البعض وذلك لازدياد عدد التصادمات وزيادة 
تأثير قوى التجاذب والتنافر بين جزيئات غاز ثاني اوكسيد الكاربون. 


الفصل الثالث 
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الفصل الثالك 


الفصل الثالث 
القانون الأول للثرموديناميك 


The First Law of Thermodynamics 


1-4 مقدمة : Introduction‏ 
الثرمودپناميك (الدينمية الحرارية) 1hermodynamis‏ هو فرع من فروع 
الكيمياء الفيزيائية يهنم بالعلاقسات بين الصفات النظورة 
(العيانية) Macroscopic proper es‏ للأنظمة مثل درجة احرارة واحجم 
والضفط ويعد من التقنيات الأكثر قدرة على تفسير الظواهر الطبيعية ولا ينظر 
في سرعة تغيير النظام من حالة إلى آخری أي أنه لا يهتم في تأثيرات عامل 
الزمن» كما أنه لا يعتمد على خصوصية التركيب ابلزيفي للمادة أو على 
ميكانيكية التوصل على حالة الموازنة التام والنهائية. تم اكتشاف قوانين 
الثرموديناميك (الدينمية الحرارية) خلال القرن التاسع عشر خلال جهود تجريبية 
كبيرة قام بها العلماء. هنالك خسة قوانين للثرموديناميك وهي قانون الصفر 
والاول والثاني والثالث والرابع ويتم التركيز عادة في جميع المصادر على ثلاثة 

قوانين وهي القانون الأول والثاني والثالث. 
الثرموديناميك مأخوذة من اللغة الاغريقية وهي مشتقة من كلمة 
therme‏ وتعي حرارة (Heat)‏ و dynamikos‏ وتعني قوة (۳07۷۵). 


2-3 النظام : System‏ 
في مفهوم الكيمياء الفيزيائية» الكون 6 بقسم على جزئيين» الجزء 


الأول هو النظام ورگ والآخر هو احیط ع«ال«هسں؟. یعرف النظام بانه ۱ 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرسوديناميق ۱ 


ذلك الجزء من الكون الذي نرغب بدراسته وتكون له حدود معينة كيميائية 
أو فيزيائية وهي على أشكال مختلفة مشل وعاء التفاعل أو ماكنة أو خلية 
كهر وكيميائية أو خلية بايلوجية أو غيرها. هنالك ثلاثة أنواع من الأنظمة. 


1-2-3 النظام الفتوح : Open System‏ 
وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي یسمح بتبادل الطاقة والادة بينه وبين 


الحيط. مثال على ذلك اناء يحوي على سائل حيث أن الحرارة يمكن أن تنتقل من 
وإلى النظام بسهولة. وكذلك بالإمكان أن يتبادل ما بداخله من مادة ببنه وبين 


الحيط والشكل 1-3 يشل الشكل التخطيطي هذا النوع من الأنظمة. 


شكل 1-3 نظام مفتوح 


2-2-3 النظام المغلق: Syste‏ 10560 

وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي يسمح بتبادل الطاقة بينه وبين المحيط 
ولكن لا يسمح بتبادل المادة ومثال على ذلك آناء مغلق يحوي على سائل 
(جدار الاناء من النوع النفذ للوشعاع الحراري) (عنتدمء)12©) حيث أن هذا 
التوع من الا نظمة يسمح بتبادل الطاقة ولکنه مغلق بحيث لا يمكن نقل الادة إلى 
حيط ولا يكن أن نضيف له مادة من المحيط الشکل 2-3 يشل الشکل 
التخطيطي هذا النوع من ال نظمة. 


الفميل اللا القاقوه الأول دیق 
ص 
مادة طاقة 
مال طاقة 
شکل 2-3 نظام مغلق 


3-2-3 النظام المعزول: Isolated System‏ 
وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي لا يسمح بتبادل الطاقة كما لا يسمح 
بتبادل المادة بينه وبين المحيط مثال على ذلك قنينة الثرموس المغلقة حيث يكون 
الحاجز ما ين محتويات القنينة والمحيط من النوع الأديباتي (ثابت الحرارة) 

ةزه الشكل 3-3 يشل الشكل التخطيطي هذا النوع من الأنظمة. 
مال طا 


اس 


شکل 3-3 نظام معزول 


الفصل اللا القانوه الأول للثرهودينلميك 


Energy, Heat and Work الطاقة والحرارة والشفل:‎ 3-3 

تعرف طاقة النظام (17)* بانها الامكانية أو الاستطاعة على انجاز شغل» 
في حين أن الشغل (۷) یعرف بأنه انتقال الطاقة من نظام ميک‌انيكي إلى نظام 
ميكانيكي آخر وبدلالة القوة والازاحة. تعرف الحرارة (9) بأنها انتقال الطاقة 
الناتج من الفرق بين درجات الحرارة (1). 

نستنتج من التعاريف السابقة بان هنالك علاقة ما بين الفاهیم الثلاثة وهي 
الطاقة واحرارة والشغل؛ كما نفهم بان الحرارة والشغل هما شکلان من أشكال 
انتقال الطاقق أو بعبارة أخرى أن الحرارة والشغل میکانیکیتان يتم بواسطتهما 
تبادل الطاقة فيما بينهما وان انتقال الطاقة من وإلى النظام الکون على شکل 
حرارة أو شغل. 

بالرغم من آوجه التشابه الوجودة مابین الحرارة والشغل» هنالك بعض 
الاختلافات» طريقة انتقاهما مابين الأنظمة وبين النظام وانحیط وطريقة تحولهما 
من شکل لآخر والتغیر امحاصل في انتظام جزيئات النظام أو احیط عند الانتقال 

(سیتم توضیح ذلك لاحقاً إن شاء الله) تنتقل احرارة بين الأنظمة الختلفة 
او بين النظام والمحيط عن طريق الاتصال أو الإشعاع في حين يتم انتقال الشغل 
بصورة ميكانيكية. 

لا يمكن تحويل الحرارة بصورة كلية إلى شغل في حين ان الشغل يتحول إلى 
حرارة بصورة تامة. ان الحرارة تسبب في زيادة الحركة العشوائية لحزيئات النظام 
او احیط عند انتقاها الى النظام او المحيط في حين ان انتقال الشغل يؤدي إلى 
حصول حركة منتظمة (غير عشوائية) لحزيئات النظام او الحيط الذي ينتقل اليه. 

هنالك مفهومان يجب أن فيز بينهما وهما أن يتم انجاز شغل (على) النظام 


* في بعض المصادر يتم استخدام 6 للتعبير عن طاقة النظام 


الفصل الاك القاتوه ابا hid‏ 


أو أن النظام ينجر شغلاً. الحالة الأولى وتشمل القيام بضغط غاز في نظام معزول 
فإن إمكانية النظام على انجاز شغل ستزداد وبذلك فإن طاقة النظام ستزداد في 
حين أنه عندما ينجز النظام شغلاً (مثل تمدد الغاز داخل اسطوانة) فإن طاقة 
النظام ستختزل كما أن استطاعة النظام على انجاز شغل ستختزل أيضاً. الشكل 
4-3 يوضح الفرق بين المفهومين. 


ی 
النظام ینجز شفلاً 
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شكل 3- 4 الفرق مابين انجاز شغل على النظام وانجاز الشغل من قبل النظام 

إن التفسير الجزيثي للطاقة والحرارة والشغل» هو أن الحرارة تعني انتقال 
الطاقة من خلال حركة غير منتظمة للجزيئات وإن هذه الحركة غير المنتظمة 
للجزيئات تسمى الحركة الحرارية 1204105 اوصإءط1. إن الحركة الحرارية 
للجزيئات في الحبط ال حار تعمل على تحفيز جزيئات النظام الأبرد على الحركة 
ونتيجة لذلك فإن طاقة النظام ستزداد وعندما تنتقل الحرارة من النظام إلى الحيط 
الأبرد فان جزيئات النظام تحفز الحركة الحرارية للجزيئات باحیط. وبذلك فان 
طاقة النظام ستختزل. وعلى العكس من ذلك فان الشغل هو انتقال الطاقة عبر 


2 


الفصل الثالك القانوه الأول نلک 

:”مابلا سحب بوكس 
الجزيئات ولكن بحركة منتظمةء عندما يتم رفع ثقل أو خفضه فان ذراته تتحرله 

بصورة منتظمة وعندما ينجز النظام شغلاً فإن ذرات أو الکترونات الحيط سوف 

تنحرك بحركة منتظمة وعندما يتم انجاز شغل على النظام فان جزيئات المحيط 

سوف تعمل على انتقال الطاقة إلى النظام وبصورة منتظمة. 


: القانون الأول للثرمودينا ميك‎ 4-3 
The First Law of Thermodynamics 


هنالك عدة صيغ للقانون الأول للثرموديناميك كغيره من قوانين 
الثرموديناميك الأخسرى. من ابسط الصسیغ للقانون الأول للثرموديناميك 
الصيغة الاتية: 

- (الطاقة لا تفنى ولا تستحدث). 


واستنادا إلى هذه الصيغة يسمى القانون الأول للثرموديناميك بقانون حفظ 
الطاقة. تعني هذه الصيغة بان طاقة النظام يمكن ان تتحرك او تتخبير ويمكن 
السيطرة علیها وخزنها وبعثرتها ولکن لا يمكن افنائها او خلقها من العدم. 

يحصل لدی البعض ارتباك في مفهوم حفظ الطاقةء ويعتقد باننا عندما نقوم 
برق كمية من احطب. فإننا نخلق الطاقة الضوئية والطاقة الحرارية وفي الوفت 
نفسه نفني مادة الحطب. إن هذا الفهم السطحي نا حصل من عملیات عند حرق 
اخطب. فهم خاطی. إننا ني الحقيقة عندما نقوم بعملية الحرق» فاننا فقط نغير في 
مواقع المادة والطاقة وتحول المادة إلى طاقة. ان المادة المحترقة لما طاقة كيميائية 
كامنة في الجزيئات المكونة ما وان هذه الطاقة تتحرر عند الاحتراق وتظهر لنا 
على شكل ضوء وحرارة. الادة الوجودة في الحطب تتحول إلى جزيئات الدخان 
والرماد والسخام» وان الكتلة الكلية للحطب المحترق تساوي كتلة وطاقة الدخان 


الفصل ال القانوه الأول للثرهوديناميق | 


والرماد والسخام والحرارة والضوء التي تكونت بعد الاحتراق. 
الصيغة الثانية للقانون تنص على: 
- (الطاقة الداخلية للنظام تتغير عندما ينجز شغلا او عندما يتم تسخين النظام 
او تبريده). 
وهذه الصيغة تعني بان الطاقة الكلية للنظام يمكن ان تتغير زيادة او نقصانا 
وذلك عند انجاز شغل على النظام او عندما ينجز النظام شغلا او عند تسخين 
النظام او تبریده» وهذا يعني تحول الطاقة من صيغة او شكل إلى ار مع 
الاحتفاظ بالمقدار الكلي ها. 
الصيغة الثالثة للقانون تنص علی: 
- (اي نظام ثرموديناميكي في حالة اتزان له طاقة داخلية» والتغير بهذه الطاقة 
بين أي حالتين هذا النظام تساوي الفرق مابين الحرارة المكتسبة من قبل 
النظام و الشغل المنجز من قبل النظام). | 
وهذه الصيغة تعني انه عند انتقال حالة النظام من حالة إلى حالة آخری | 
(النظام في الحالتين في حالة اتزان»» فان التغير في طاقته الداخلية تساوي الفرق | 
مابين كمية الحرارة التي يتسلمها النظام من احیط وكمية الشغل النجز من 0 
قبل النظام. | 
الصيغة الرابعة تنص علی: از 
- (الطاقة الداخلية للنظام المزول ثابتة. ولکن يمكن ان تتحول من شكل الى از 
شکل اخر). ۲ 
۱ 


® 


الفصل الثالن القانوه الأول للثرهوديناميك 


وهذه الصيغة لا تختلف عن الصيغ السابقة حيث ان الطاقة الداخلية 
للنظام المعزول تبقی ثابتة ولكن يمكن ان تتغير في داخل النظام من شكل الى 
شكل اخر. 
5-3 الصيفة الرياضية للقانون الأول للثرموديناميك : 
Mathematical Expression of the First Law of Thermodynamics‏ 
الطاقة الكلية للنظام و تسمى بالطاقة الداخلية في الثرموديناميك تساوي 
جموع الطاقات الحركية لكل الدقائق المكونة للنظام اضافة الى الطاقات الكامنة 
الناتجة من تداحل تللك الدقائق» ویرمز للتغير بالطاقة الداخلية تاك وهي تعبر 
عن التغير في الطاقة الداخلية للنظام من الحالة الابتدائية ۵ إلى الحالة النهائية 8: 
3-1 ,لا - ونا تاه 
تصبح المعادلة 1-3 بصورة التعبير التفاضلي واستنادا الى الصيغ الي م 
ذكرها للقانون الأول للثرموديناميك على النحو الآتي: 
dW 3-2‏ + 0ل - ت41 
حيث تمثل 0 كمية الحرارة الکتسبة او الفقودة من قبل النظام و 1۷ 
الشغل الذي قد ینجزه النظام او الذي ینجز على النظام. 


اشارة © و ۷ تکون موجبة او سالبة حسب الحالات الآنية: 


© تکون موجبة عندما يتم انتقال الحرارة إلى النظام (عندما یکتسب النظام 


حرارة ). 


الفصل الثالك القانوه الأول ینایک 
© تکون سالبة عندما يتم انتقال اطحرارة من النظام إلى الحيط (عندما يفقد 
النظام حرارة). 
۷ تكون موجبة عندما يتم انجاز شغل على النظام. 
۷ تکون سالبة عندما پنجز النظام شغلا. 


الشکل 3- 5 يعبر عن القانون الأول للثرموديناميك. 


2۸ 
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الحالة 2 الحالة 1 
شکل 5-3 غطط القانون الأول للثرموديناميك 


تعتمد (۸) على الحالتين الابتدائية والنهائية للنظام ولا تعتمد على 
الطريق الذي يسلكه النظام في التحول من الحالة الابتدائية إلى الحالة النهائية. 
يمكن للنظام أن يتحول من (4) إلى (8) خلال طرق متلفة كما موضح 
بالشكل 6-3. 


الشكل 6-3 الطرق المحتملة للانتقال بين الحالتين (4) و (8) 


3- 6 دوال الحالة وصفاتها الرياضية 
State Functions and there's Mathematical Properties‏ 

تتمرکز خواص الغاز الثالي بالضغط والحجم ودرجة الحرارة فإذا علم 
اثنان منهما يمكن حساب الثالث» ويمكن القول بأن درجة الحرارة دالة لكل من 
الضغط وا حجم كما پاني: 

۱ 3-3 

تدعی العادلة 3-3 بأنها معادلة الحالة» وما أن الطاقة الداخلية ([1) تختلف 
عن كل من (/۷) و (4) لأنها تعتمد على حالات النظام فقط. لذلك فإذا ثبت 
كل من (۳) و(1) يجب على ([۲) أن تتخذ قيمة معروفة وبمعنى آخر ([1) مشل 
(1) و(۳) و(۷) هي دالة للحالة. 

من المحتمل اعتماد دوال الحالة على كتلة المادة فمثلاً (۷) و(نا) تصبح 
ضعف قيمتها إذا ضوعفت كمية المادة في النظام (مع بقاء الكميات الأخرى 
متساوية). تدعى هذه الخواص بالخواص الشاملة أو الممتدة علااقصعا:8) 


الفميل الاك القانوه الأول للرموديناهيا ۱ 


اک 

الفصل ال القنوه الأول نلک 
(وهزابع0:0. آما (۳) و (1) فهما لا یعتمدان على كمية الادة قيد الدرس 
وتدعی هذه الخواص بالخواص الرکزة (Intensive Properties)‏ 

خلاصة القول أن كل كمية فيزياوية تعنمد على الحالة الابتدائية والنهائية 
للنظام ولا تعتمد على الطريق الذي يسلكه النظام تدعى دالة ا حالة مشل (۵1) 
و(1۷) و(41) وأن كل كمية فيزياوية تعتمد على الطريق الذي يسلكه 
النظام ولا تعتمد على الحالة الابتدائية والنهائية له لا تعد دالة للحالة مشل 
( ۷ و (0) 7 تکتب هذه الرموز بهذا الشكل لأنه لا يمكن أخذ التكامل 
للكمية الفيزياوية التي لا تعد دالة للحالة ولأن تكاملها لا يعطى قبمة مفردة) 
ومثال على ذلك فان التعبير الرياضي يكن كتابته كالاتي: 


۳ 
AU | dU =U, رلا-‎ 3-4 
7 


3-5 © - ,© 9 ل أ - 0د 
لدوال الحالة عدد من الصفات الرياضية وهي كالآتي: 
أ- يجب أن يؤدي تكامل الكمية ۸ إلى قيمة معرفة وهي (ملا - «نا): 
AU = fav 3-6‏ 
لا تعتمد على طريق التكامل بين الحدود (۸) و(8)» عندئذ يقال على 
([41) بانه تفاضلي تام (أو دقيق»» أما الكمية ۸۷ فلا يمكن تكاملها إذا علمت 
حالتا النظام الابتدائية والنهائية لأن الفغط (ظ) دالة للحجم (۷) ودرجة 
الحرارة (1) بالوقت نفسه. 


الفصل الثالك القاقود الأول للترمودينامياق 
AW = Î dw = | par 3-7‏ 


علما بان (1) يمكن أن تتغير على طول طريق التكامل واستنادا لذلك 
تدعى التفاضلات ([01) و(4۷) و(41) تفاضليات تامة او تفاضليات مضبوطه 
Exact differentials or Complete differentials‏ أما التفاضلات 197و o‏ 
تفاضليات غير تامة او تفاضليات غير مضبوطة or Incomplete differentials‏ 
next differential‏ لأنهما لا تعتمدان على حالتي النظام الابتدائية والنهائية 
بل تعتمدان على الطريق بين هاتين الحالتين وأنهما لا يعدان دوالاً للحالة. 
ولكن القانون الأول للدينمية الحرارية ينص على أن مجموعهما يكون تفاضا 
مضبوطا أو تاماء أي أن: 
dU = jO + dw 3-8‏ 
وبذلك يمكن القول بان جموعهما يصبح دالة للحالة وتفاضلا تماما. 
ب- عندما تكون (1) و(۷) متخيرين يستطيعان أن يعينا قيمة ([1) يمكن كتابة 
ما يأتي للتفاضلي التام: 
dV 3-9‏ 1 + كلق = dU‏ 
ll aJ,‏ 
يدعى ب( 07 / 01 معدل تغير ([1) بثبوت (۷) 
THe‏ لد دالة الحالة يكون غير مهم أو أساسي» اك تثير 
تيب التفاضل يعطي دائماً الجواب نفسه وكما هو مبين في المعادلة الآتية 


الفصل الال القانوه الأول للفرمودين اميك 
ل داتس حص 
ا ۱ )2 ۱ ۳ 
ov ( TJ, J, ۵۱۵۷ (۸,‏ 
إن أية دالة أو تفاضلها يوافق أي شرط من الشروط آعلاه تعد تلك الدالة 
دالة حالة. 


3- 7 أنواع العمليات الثرموديناميكية : 


Kinds of Thermodynamics process 

يتم في هذه العمليات تثبيت احد المتغيرات الثرموديناميكية وتسمى 
بالعمليات المتشابهه 150۳10065560 وتسمى كذلك العمليات شبه المتوازنة 
Processes‏ ibriumاegui-Quasi›‏ تكو ن هذه العمليات بطيئة بحيث يمكن أن 
تكون اي مرحلة من مراحلها في حالة اتزان. 
1- العملية الاديباتيكية: ۳۲06۵8 Adiabatic‏ 

تحصل هذه العملية بثبوت كمية الحرارة» اي |نها تحصل دون انتقال اي 
كمية من الحرارة من النظام او اليه» اي ان ذلك يشمل العمليات التي تحصل في 
نظام معزول. هذا يعني إن قيمة التغيير باحرارة تساوي صفرء ولذلك سیکون 
التعبير عن القانون الأول للثرموديناميك وفق المعادلة الآنية: 
3-1 0-060 77 ع 1ق 
2- عملية تمائل الضخط (عملية ایزوباریة): 0۲06655 1509716 

تحصل هذه العملية بثبوت الضغطء اي ان التغيير بالضغط بين العملية 
النهائية والعملية الابتدائية يساوي صفرا. يعبر عن قيمة الشغل في هذه العملية 
وفق المعادلة الاتیة: 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرهوديناميق 


ج ڪڪ 
P(7,-V), p=constant 3-12‏ د W‏ ۱ 


3- عملية التماثل الحراري (عملية ايزوثرمية): 0۲0۵655 اه 1st‏ 

تحصل هذه العملية بثبوت درجة الحرارة. لكي تحصل عملیات التمائل 
الحراري يجب أن يكون انتقال الحرارة من والى النظام بصورة بطيئة جدا بحيث 
يمكن المحافظة على تساوي درجة الحرارة. 


يعبر عن الشغل في هذه العملية وفق المعادلات الآنية: 


W = f? كلم‎ p=nRT/V 3-13 
2 
17۲ = رمم‎ E 7م‎ In| -2 3-4 
7 1 
w اما و‎ ZZ 3-5 
37 


4- عملية تمادل الحجم (عملية ایزوکوریة): 0۲00655 150020116 

تحصل هذه العملية بثبوت الحجم. الشکل 7-3 يبين عملية التمائل 
بالحرارة (العملية الاديباتيكية) وعملية تماثئل الضغط وعملية تمائل الحجم 
والشكل 8-3 يوضح العمليات الأربعة. 


القانوه الأول مودناک 


القصل الثالف القانوه الأول للثرهودينلميك 


8-3 التغير بالطاقة عند ثبوت الحجم والتغير بالطافة عند ثبوت الضفط 

Change in Energy at constant Volume and change in Energy at 

constant pressure 

يسمى التغير بالطاقة كذلك باتوی الحراري ۸۲ا١٤‏ 13600 إذا كان 

هناك نظام كيمياوي تحت حجم ثابت لا يستطيع هذا النظام أن يدجز شغلا 
بسبب أن التغير في الحجم يساوي صفراً (5077- = صفر) لذلك فان: 


dW =-PdV =0 

aU = بو‎ w= 0 3-1 
دناه‎ (ON 

AU= (oN 3-12 


وبمعنى آخر: إن الزيادة في الطاقة الداخلية تساوي الحرارة الممتصة بثبوت 
الحجم. 

من المعلوم ان اغلب التجارب الكيمياوية يتم اجراؤها تحت ضغط ثابت 
أكثر ما تعمل تحت حجم ثابت. تحت هذه الظروف لا يساوي الشغل المنجز 
صفراً وذلك نتيجة مدد الغاز من الحجم (۷۸) إلى الحجم (۷) ولذلك فإن: 


dw = Pav 3-13 
AW =-PAY 3-4 
AW =Ug - پل‎ - (Op - و‎ -۷( 315 
O, = (U, + PV)-(U, + PV) 316 


الفصل الثلك القانوه الأول المجوديناميكك 
تشابه الكمية (۳۷ + (۲) الكمية (17) من أنها دالة للحالة بسبب أن جميع 

الكميات (1) و (۳) و (۷) هي دوال للحالة. تدعى الكمية (۳۷ + لا) المحتوى 

الحراري (الانثالبية) («ماهط/:5) ويرمز هما بالرمز (11) وتعرف كما يأتي: 


H=U+PV 3-17‏ 
ومنها يمكن كتابة العادلة (17-3) على النحو الآتي: 
3-18 تله - =H, -H,‏ ,6 
AH =Q, 3-19‏ 
aH - ) 0+ 3-20‏ 


المخططان الموضحان في الشكل 9-3 والشكل 10-3 يبينان الفرق مابين 
التغير بالطاقة عند ثبوت الحجم والتخير بالطاقة عند ثبوت الضغط. 


شكل 9-3 التغير بالطاقة بثبوت الحجم 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرموديناميق ۱ 


سس جع( سح 


P 
شكل 10-3 التغير بالطاقة بثبوت الضغط‎ 

ما ذكر في أعلاه نستطيع أن نستتتج الآتي: 

3 الزيادة في الطاقة الداخلية للنظام ([41)تساوي الحرارة الممتصة تحت حجم 
ثابت (على فرض أن النظام لا ينجز أي شغل). 

ب- الزيادة في احتوی الحراري للنظام (411) تساوي الحرارة الممتصة تحت 
ضغط ثابت (على فرض أن النظام ينجز شغل ۳۷ فقط). 

ج- (11ش)و(410) هما قيمة معينة للتغيرات التي تحدث في حالة عدم ثبوت 
الضغط والحجم ولكن لا تساويان الحرارة الممتصة. 

د- (1آك) مهمة جدا في موضوع الكيمياء الحرارية (الفصل الرابع من هذا 


الكتاب) لأنها جزء من الثرموديناميك الذي يهتم بتغيرات الحرارة التي 
تصاحب التفاعل الكيمياوي» فمثلا في التفاعل الاتي: 


CS, +30, ,م0 جح‎ +250, AH =1108KJ 


7آ و20 


الفصل الثالك القانوه الأول للأرهودين اميق 


هذا يعني أن لكل مول واحد من التفاعل (المول الواحد من التفاعل 

يعني مول واحد من ثاني كبريتيد الكاربون 052 يتفاعل مع ثلاثة مولات 

من غاز الأوكسجين لإنتاج مول واحد من غاز ثاني أوكسيد الکاربون 

ومولين من غاز ثاني أوكسيد الكبريت»» يقل الحتوى الحراري للنظام 

ب (1108) كيلو جول وتتحرك هذه الكمية من الطاقة بواسطة التفاعل 
تحت ضغط ودرجة حرارة ثابتين. 

ه- قيم ( /۵2) و( 417 ) تكون متساوية على وجه التقريب في العمليات التي 

تشمل المواد الصابة والسائلة (بسبب أن قيمة ۳۷ في هذه الأطوار تقترب 

من الصفر) ولكن الاختلاف بينهما يصبح مهما في العمليات الغازية. 

إذا شمل تفاعل الغاز تغير في عدد المولات (47) لغازات النظام أي 


للغاز الثالي: 

A(PF) = (An)RT 3-21 

A(PV)= (An]RT 3-22 
وبما أن:‎ 

AH = AU + A(PV) 3-23 
لذلك فان:‎ 

AH = AU + AnRT 4 


عند 298 درجة مطلقة تكون قيمة حاصل ضرب ثابت الغاز بدرجة 
الحرارة المطلقة: 
R1 = 8.3 × 298 7‏ جول مول ! 


وهذه الكمية لا يمكن تجاهلها. 


الفصل الثالك القانوه الأول تال 

الشكل 11-3 يوضح الاختلاف مابين التغير بالطاقة الداخلية والانثالبية 
مع تخیر درجة ال حرارة المطلقة؛ بتضح من الشكل بان الفرق مابين الطاقتين يزداد 
بازدياد درجة الحرارة المطلقة. 


فكع 
سے 
ا 


سس سرا الانثالبية 


اي 
مر 


ا الطاقة ےر 


الداحلية 


الانثالبية والطاقة الداخلية 


درجة الحرارة» 


شكل 11-3 التغير بالطاقة الداخلية والانثالبية مع تغير درجة الحرارة المطلقة 
: مع تخیر 


9-3السعات الحراریة : Heat Capacities‏ 
لقد ذکرنا سابقاً بانه عندما نضع نظامين في حالة تماس وکانت درجتي 
حرارتیهما ختلفتین» يحصل انتقال للحراره من النظام الاسخن الى النظام الابرد؛ 
ویستمر هذا الانتقال ین تساوي درجتي حرارتي النظامین. ان مقدار 
الحرارة المتصه من قبل النظام الابرد تناسب مع التغير في درجة الحرارة. اذا 


”مش ا 


الفصل الاك القانوه الأول للترسوديذاميكن 
مت ي 
كان 40 يشل قيمة احرارة المتصة وحصل تغير في درجة الحرارة مقدار 47 فهذا 
يعني بان ( 41 400) وعلية فان: 

dQ - 1 3-25 


حيث تمثل © ثابت التناسب وتساوي السعة الحرارية وتتناسب مع كتلة 
المادة التي تعاني التغير في درجة الحرارة وتسمى السعة الحرارية للغرام الواحد 
من المادة بالحرارة النوعية 621 80661116 وتعرف بانها كمية الحرارة اللازمة 
لرفع درجة حرارة غرام واحد من المادة درجة متوية واحدة» وتسمى السعة 
الحرارية للمول الواحد من المادة بالسعة الحرارية المولاية Molar heat capacity‏ 


3-6 ن 
aT‏ 


عند حصول هذا التغير بثبوت الحجم فان: 


dU - (dQ), 3-27 

dU = 0,۲ = (dQ), 3-8 

8-29 ۴۳۵ دع 
OTJy‏ 


حيث تمثل ,© السعة الحرارية عند ثبوت الحجم. 

آما إذا قيست السعة الحرارية تحت ضغط ثابت» فمن المعادلتين 25-3 و 
26-3 تنتج العادلة 30-3 بالطريقة نفسها التي اشتقت بها المعادلة 29-3 وكما 
پاني: 


2-0 | - 6 
رلا ۱۵ نا 


الفصل الک القانوه الأول للثرمودجناميك 

حيث تذل م0 السعة الحرارية عند ثبوت الضغط. 

تكون قيمة (م0) أكبر من قيمة (,0) لأنه تحت ضغط ثابت يستهلك قسم 
من كمية الحرارة المسلطة على الادة في انجاز شغل لعملية تمده الغاز بينما تحت 
الحجم الثابت تعمل كل الحرارة السلطة على الارتفاع بدرجة الحرارة. بينما 
تكون قيمة (,0) مساوية إلى قيمة (,©) على وجه التقريب في الطورين الصلب 
ولكنهما غتلفان في الطور الغازي. ولاشتقاق العلاقة مابين ,و ,0 في الطور 
الغازي نعود للمعادلة 17-3 حيث ان: 
H=U+PV 3-31‏ 

وعند اشتقاق هذه العادلة عند ثبوت الضغط فان: 


ده چ 


با أن للغاز المثالي 08۲ = ۳۷ وطاقته لا تعتمد على الضغط واطجم بل 
على درجة الحرارة فقط لذلك فإن: 


د 2 
Rl.‏ م21 
RT) 3-34‏ „ ¥ - ك 
OL OT‏ 210 
وما أن (17) لا تعتمد على الضغط والحجم وهي دالة للحالة لذا فإن: 
(UW 2 5‏ 
3-5 مه ( )+ (4)- نه 


يجب أن لا ندسی بان 0 = ۵۳(۰/ 97 ) للغاز الثالي لأن (1) لا تعتمد 
على الضفط (۳) لذلك تصبح العادلة 35-3 كالأتي: 


الفط ال القاتوه الأول للرصودين اميا 
ج ج 
2 
aT ۹‏ | |= 
dU | 3-6‏ 
وبالطريقة فسها نستتتج بان: 
êU 20‏ 
ar 2‏ | ابم كاد 
3-7 + د dU‏ 
êU‏ 
aT‏ ات |= 
dU | a 3-8‏ 
لأن 0 -م< 6۲ | ûU‏ ) للغاز المثالي وبسبب أن (17) لا تعتمد على 
الحجم (۷) وبتساوي المعادلتين 36-3و 38-3 ينتج ما يأتي: 
9( 20 
E 7 -( ¥) ar 3-39‏ 
OU‏ 60 
مه انيت 
من المعادلة 40-3 يمكن كتابة المعادلة 34-3 کالاتی: 
3-41 ۴ + (22)- (2) 
برقا TJ,‏ 
وبإدخال المعادلتين 29-3 و30-3 في المعادلة 41-3 تصبح المعادلة على 
النحو الآتي: 
3-42 + ) ع مه 
ولول واحد من الغاز الثالي: 
C,=C=R 3-43‏ 


عند درجة حرارة الغرفة ولول واحد من غاز الاركون فان م0 = 20.8 
وبل = 12.5 جول درجة مطلقة مول 'وبذلك تكون قيمة (8) مساوية إلى: 
Cp - Cy = 20,8 - 12.5 = 8.3 ["0 mol? 3-44‏ 


الفصل الثالك القانوه الأول للترهوديناميق 
وهذه النتيجة تتوافق مع قيمة (18) التعارف عليها روالمشتقة بمواقع غتلفة 
من هذا الكتاب. 
الشكل 12-3 يوضح الفرق مابين قيم م و,0 عند درجة حرارية معینت 
حيث أن قيمة ,© و,0) عند درجة حرارية معينة تساوي ماس المنحنى للانثالبية او 
الطاقة الداخلية عند تلك الدرجة الحرارية. 


الانثالبية والطاقة الداخلية 


درجة الحرارة 
شكل 12-3 الفرق مابين قيم من) و ,0) عند درجات 
حرارية ختلفة 
10-3 تجربة جول Joule and Thomson Experiment jug‏ 


بين جول في سنة (1834م) أن تمد الغاز في الفراغ (شكل 13-3) لا 
يكون مصحوبا بتغير في درجة الحرارة. 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرصوديناميق 


محرار 


شكل 3- 13 تجربة جول 
في هذه التجربة (0- 4۷) ولوحظ أيضاً بان (0- 00) لذلك فإن: 
fw=0 3-5‏ +ول - 40 
ومنها: 


وبقیاسات أخرى دقيقة اتضح بان +( 217/07) لا تساوي بالضبط صفر 


للغاز الحقيقى. 
أن التغير في درجة الحرارة بثبوت الطاقة الداخلية يساوي کذلك صفر ‏ 
أي ان: 
OT‏ 
23 0 کت 
3-46 ۳ 


تسمى هذه المشتقة الحزيئية بمعامل جول 0068501626 عنام ويرمز له 


بالرمز [1 حيث ان: 


ا 


الفصل الثالك القانوه الأول عناق | 


وبطريقة متطورة فحصت هذه التأثيرات من قبل جول وثومسون وكما هو | 
مبين في الشكل 14-3 يسري الغاز معدل مستقر خلال الحاجز السامي لنظام 
0 = 40 والشغل لدفع الغاز خلال الحاجز المسامي يحسب على فرض أن الغاز 
بضغط في الحاجز المسامي إلى حجم يمكن إهماله (8) وبهذا يصبح الشغل النجز 


الكلي عبارة عن شغل الانضغاط مطروحاً منه الشغل النجز عند تمدد الغاز نحو 
الجهة الثانية. 
3-7 (6- ,۲ - (ق - =P‏ 1۲ 
بو 
ده 71( 
غاز 
جك 
کر هه ۳۵۳۵۳۳۵۳۵۳ ۵۳۳۵۳۵۳۵۵۵ ] 
حاجز آمامي 
شکل 14-3 الرسم التخطيطي لتجربة جول وئومسون 
ولأن 0 + 5 لذلك فان العادلة 47-3 تصبح كالآتي: 
3-48 2-۲ - 17 | 


إذا كان الغاز على جهتي الحاجز المسامي يعد غازا مثاليا عندئذ 0 = ۷ 


وا آن: 
© 


م سح 


القنوه الأول للأرسوديناميك 


W+Q=AU و‎ 0-0 

ينتج من ذلك ما يأتي: 
AU =U, U, = RV, - ۲ =0 3-49‏ 
U, + ۳۷۶ 3-50‏ = ولارط + ولا 

وعند ثبوت الضغط يكن اعادة كتابة العادلات كما يأني: 
AH =H, - 1, = U, + ۲,۷ U, - ۷ 3-51‏ 

ویتضح الآن بان 0= ۲7 أيضاء وبمعنى آخر تتم تجربة جول وئومسون 
بثبوت المحتوى الحراري. 

يعرف كذلك معامل جول وومسون بأنه يساوي (2 / 87) ويمكن 
تعيينه بواسطة التغير بدرجة حرارة الغاز عند هبوط ثابت الضغط عبر احاجز 
السامي. أما درجة اختلاف معامل جول وثومسون بر(0۳ / 07 )عند الصفر 
فهو مقیاس للطاقة التى تنشا من التداخلات بين جزیشات الغاز. لاتتداخل 
جزيئات الغاز الثالي ولذلك فان بب(2ة / 27) يساوي صفراً كما هو الحال 
للكمية +( 817 / 257 ) وأن آغلب الغازات العروفة تتخفض درجة حرارتها عند 
مرورها من الضغط العالي إلى الضغط الواطئع بأجهزة جول وئومسون وقد 
استخدمت هذه الظاهرة كطريقة لتسييل الغازات. 


11-3 القانون الأول للثرموديناميك 
First law of Thermodynamics‏ 
كان استنتاج جول الأساسي هو أن قيمة +(/21/ ۵0) لجميع الغازات 
تساوي صفرا (الفقرة ۰8-3 وتدعى هذه الكمية بالضغط الداخلي لأنها مشتقة 
الطاقة نسبة إلى الحجم» وبمعنى آخر القوة بوحدة المساحة؛ أي الضغط. 


ا 0 


الفصل الا القانوه الأول للثرهوديناسين 


يمتلك الغاز الحقيقي بالمقارنة مع الغاز الشالي ضغطا داخليا لا يكن 
إهماله ما يدل على أن هناك قوى تماسك بين جزيئات الغاز الحقيقي ولذلك ۱ 
تعتمد طاقة الغاز الحقيقي على الحجم فضلا عن اعتمادها على درجة الحرارة. 

يعرف الغاز المثالي بدلالة تعبيرات الثرموديناميك (إضافة إلى ما تم ذكره في 
الفصل الأول والثاني من هذا الكتاب) بأنه: 


1 - يخضع لمعادلة الحالة PV = RT‏ 
2- ضغطه الداخلي يجب أن يكون صفرا. 
3- وقد ثبت للغاز الثالي في الفقرات السالفة الذكر آن: 


)2( 36 3-52 

OT بر‎ 

E) = ووو‎ 
3 
8 

dT 3-54‏ دنه 
J,‏ 0 

dl 2 dT 3-55 
OT Ip 

dU =C,dT 3-56 

dH =C,dT 3-57 


وهذا بعني أن السعة الحرارية للغاز الثالي تعتمد أيضاً على درجة حرارته. 
عند اجراء تکامل للمعادلتين 56-3و57-3بین (,1) و (:1) يعطي 
العادلتین 58-3 و59-3علی التوالي: 


O ۱‏ 
ل سس 


لقنو الأول للثرموديناميك 
ا سس لابب بيب مح 
AU =U, -U, | 07“ 3-58‏ 
AH =H, -H, = fT C,dT 3-59‏ 
(17) (81) هما دالتان لدرجة الحرارة (۲) فقط للغاز الشالي والعلاقتان 
المتمثلتان بالعادلة 58-3 و59-3 تعملان حتی لو كان الضغط واحجم کمیتین 
| غير ثابتتین. 
12-3 التغير في الحجم والضغط في العمليات بثبوت درجة الحرارة والتمدد 
الرجوعي الاديباتيكي ( الکظیم ): 


The change in volume and pressure at constant temperature in ۱ 
the reversible adiabatic expansion 


تبقى الطاقة الداخلية للنظام ثابتة في التغيرات أو العمليات بثبوت درجة 
الحرارة (العملية بثبوت درجة الحرارة هي عملية التمائل بدرجات الحرارة حيث 
تحدث عندما تكون 1 = ثابت و0- 01). في هذه العمليات يكون التغير في 
الطاقة الداخلية نسبة إلى التغير في الحجم بثبوت درجة الحرارة مساويا إلى صفر: 


E) =0 dT =0 3-0 

ar ل‎ 

في العمليات بثبوت درجة الحرارة وكما ذكر تبقى درجة الحرارة ثابتة. 

۱ وأما الضغط والحجم فهما متغيران ولأن درجة الحرارة كمية ابتة فيجب أن 
تکون: الطاقة الداخلية كمية ابتة عندئذ 0 = لآ ولذلك فان: 


3-61 0ح 46-۳۷ = dU‏ 
| وبموجب النص الرياضي لقانون الثرموديناميك الأول فان: 
dW 3-62 ۱‏ + جل = dU‏ 


الفصل الثالن القاتوه الأول للترصوديناميك 
الس ييل 


وجب ألا ننسى بان 0 = 411 للعملية بثبوت درجة الحرارة ولذلك فان: 
dW = ۷ 3-63‏ دوق 


من معادلة الحالة للغاز المثالي: 


3-4 ددم 
لذلك يمكن كتابة ما يأني: 
3-5 عله ممعم dO - dw = f‏ 
RT Inê 3-6‏ = س-و 
1 


وبما أنه للغاز الثالي تكون ٨.‏ _ 7 ولان درجة الحرارة ثابتة 
PV,‏ 1 


(أي 2 = 1 لذلك فان: 
۳ 


PE =, 3-67‏ 
PV.‏ 
بعد تعويض العادلة 67-3 (وهي بالحقيقة قانون بويل) في المعادلة 
66-3 ينتج ما يأتي: 
3-68 نی Q=-W‏ 


عتلك الضغط (۳) في العادلة 68-3 قیمته عند الوازنة والحجم (۷) في 
العادلة 66-3 يتغير رجوعيأء آما الشغل (-) فیمثل اعظم شغل منجز للتمدد 
أو اقل شغل منجز يحتاجه الغاز للتقلص. تبين العادلة 68-3 أن الشغل التطلب 
لتقلص الغاز من ضغط (10) إلى (100) جو هو بالضبط الشغل نفسه المتطلب 


الفصل الثالك القاتوه الأول للترهوديناميك 
ات تحت تست تس 


لتقليصه من (1) إلى (10) ضغط جو. 

تعرف العملية الكظيمة (العملية الادیباتیکیة) (۳۳۵۵۵55 (Adiabatic‏ 
بأنها العملية التي لا يتم فيها امتصاص أو تحرير حرارة أي أن 4 تكون ثابتة 
و00-0. 

من قانون الثرموديناميك الأول المعادلة10-2. قشل العملية الكظيمة 
(العملية الاديباتيكية) (0 = 00) با ياتي: 
3-69 47م = dQ =-—dW‏ 

بتعويض قيمة ([01) من المعادلة 56-3 في العادلة 69-3 حصل على 
المعادلتين 72-3 و 73-3 کالاتي: 


dU - 7 3-70 
dw = ۲ 3-71 
۷ f ۳ 3-72 
C,dT + بهم‎ =0 3-3 


يؤدي تعويض معادلة الحالة للغاز المثالي في المعادلة 73-3 وتقسيم المعادلة 
الناتجة على الكمية () ثم تكاملها ضمن الحدود (,1) و(و1) و(,۷) 
و(72) إلى تكون المعادلة74-3 وعلی النحو الآني: 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرهوديذاميل 


C,h j Rh = 0 3-77 


1 
يجب ملاحظة أن (,0) في العادلة 77-3 هي كمية ابتة وليست بدالة 
لدرجة الحرارة . 


ستجري الآن العمليات الآتية على المعادلة 77-3 


أ- تعويض قيمة (0۸) من المعادلة الآنية: 


ب- تقسيم المعادلة الناتهة في (أ) على الكمية (,©): 


و C‏ 
3-0 20 2 ط| ۳-1 بش وا 
2 6 


ج- احلال الكمية ب0/ م0 بالرمز م في العادلة الناتجة في (ب) ثم إعادة ترتيب 
وتبسيط العادلة المتكونة كالأتي: 


EO 3-81‏ + 
7 7 
1 1 ۷ 
2 - 3 ےا وق مده خ مرل - ) 
1 
(r)‏ 
3-3 با n‏ 
1 1 
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(-) 
۷ 
3-4 2 )¥( 


د- من معادلة الغاز المثالي (۳,۷/,/۳,۷/۶ = ,1:/1) في العادلة 84-3 تنتج العادلة 
النهائية لعملية التمدد الرجوعي الكظيمي (الاديباتيكي) وكما يأتي: 


Pr, E) 
Pa للا‎ FV, 

2) (ظ)‎ 5 
Pv, لظا‎ lr. 

P 2 5 
بط‎ lr: 

AV - Pr 9 


نستنتج من ذلك أن التمدد الرجوعي الكظيمي (الاديباتيكي) شوت 
السعة الحرارية (6) والتمدد بثبوت درجة الحرارة 7 للغاز الشالي يخضع 
للمعادلتين 89-3 و 90-3 على التوالي وآن: 


3-9 كمية ثابتة = لارام 


الفميل الثالك القانوه الأول رونت 


يوضح الشكل البياني 15-3 المعادلتين 89-3 و90-3 للتمدد الرجوعي 
الكظيمي والتمدد بثبوت درجة الحرارة للغاز الشالي بين التغير في الحجم 
والضغط خلال العملیتین. 


۱ 7 curve 


شكل 15-3 التمدد الاديباتي (الكظيمي) ويثبوت 
درجة الحرارة الرجوعيين لغاز المثالى 


13-3 أذواع الشفل : Types of Work‏ 
هنالك طرق مختلفة يمكن للنظام بواسطتها انجاز شغل أو يمكننا انجاز شخل 
بها على النظام وبعبارة أخرى هنالك أنواع متعددة من الشغل سواء منها النجز 
من قبل النظام أو المنجزة على النظام إذا قمنا بإمرار تبار كهربائي في محلول 
وتحلل امحلول كهربائياً نستطيع أن نقول بأننا انجزنا شغلا كهربائياً E٣۵1‏ 

7016 وفي الوفت نفسه فان الخلية الكهربائية يمكن أن تنجز شغلا. 


سس اا 
الفصل الثال القانوه الأول للثرووديناميك 
الأنواع الأخرى من الشغل تشمل الشغل الكيميائي Chemical work‏ 
والشغل التناضحي Osmotic Work‏ والشغل الميكانيكي .Mechanical Work‏ 
يحصل الشغل الكيميائي (أحيانا عندما يتم تخليق جزيئات كبيرة من أخرى 
صغيرة كما بحصل في الكائنات الحية. الشغل التناضحي أو التنافذي يعرف بأنه 
الشغل اللازم لنقل وترکیز الواد الكيميائية ويحصل عندما نقوم بتحلية ماء البحر 
بعملية التناضح العكسي أما الشغل الميكانيكي فيتم عندما يرفع ثقل معين. 
الجدول 8-3 يوضح بعض آنواع الشغل. 


جدول 8-3 بعض أنواع الشغل 
نوع الشغل Dw‏ الملاحظات 
شغل التمدد ۷ | يط يشل الضغط الخارجي و4۷ التغير في 
الحجم 
شغل الشد السطحي | 8 477 |« الشد السطحي 4 التغير في المساحة 
شغل التمدد الطولي 1 | الشد و 01 التغير في الطول 
الشغل الكهربائي 4 | © الجهد الكهربائي و 40 التغير في الشحنة 


3- 14 الشغل الرجوعي والشفل غير الرجوعي : 
Reversible and Irreversible Work‏ 
العملية الرجوعية (العملية الانعكاسية) للنظام تعرف بانها العملية التق 
يمكن للنظام فيها العودة الى حالة الاتزان الابتدائية دون تاثر النظام او المحيطء 
وتکون العملية مثالية وبدون احتكاك. تدم العملية الرجوعية ببطء شديد جدا 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرموديناميق 


بحيث يكون هذا البطء كافيا للحفاظ على اتزان النظام ان الشغل المنجز خلال 
هذه العملية يسمى الشغل الرجوعي Reversible work‏ ويرمز له ب وعلى 
العكس من ذلك فان العملية غير الرجوعية (غير الانعكاسية) هي عملية طبيعية 
تحصل بكل حرية وبسرعة وتنحى بالنظام عن حالة الاتزان ولا يمكن عكسها 
بالضبط و الشغل النجز خلال هذه العملية يسمى الشغل غير الرجوعي 
work‏ 11676151016 ويرمز له بالرمز »1۷ 

هنالك طريقة واحدة بسيطة لانجاز الشغل عندما يتم تسليط قوه خارجية 
لضغط نظام معين. الشكل 16-3 يمثل كمية من الغاز في اسطوانة يعلوها مكبس 
عديم الاحتكاك مع جدار الاسطوانة؛ وفي اعلى الاسطوانة هنالك ثقل لموازنة 
ضغط الغازء وهذا النظام في حالة اتزان. 


وزن 


7 


۱ 
ع 


-- 
اع 


ا EEE‏ غك 
شكل 16-3 اسطوانة غاز مكبس عديم الاحتكاك 
يمكن ان تحصل ثلاث عمليات لهذا النظام وهي: 


as‏ سح للا 


الفصل الثالك القانوه الأول للترموديناميك 


سس سس 
1- يتم ازالة الوزن الوجود على الکبس فجاةء وبذلك یتمده الغاز الى اربعة 
اضعافه (يتمدد الغاز تمددا حرا). لاحظ الشکل 17-3 


شكل 17-3 التمده الحر للغاز 


يمكن حساب الشغل المنجز بهذه العملية كما يأتي: 


W = بي )رم‎ Fuat) 3-91 

A 3-2‏ 7/47 < (,۲- رم رو = ۲[ 
3 

W - RT 3-93 
4 


2- يتم ازالة نصف الثقل الوجود على المكبس» وفي هذه الحالة سيتضاعف 
حجم الغاز ثم يترك النظام للوصول الى حالة الاتزان ثم يتم ازالة النصف 
الاخر من الثقل» سيتمد الغاز تمددا حرا فيتضاعف حجم الغاز مرة ثانية. 


(لاحظ الشكل 18-3). 


۲۳ ۵ ۵ ۵ ۵ ۲ ۲ ۲ ۲ ۲ ۹ 
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۳ 
7 


۷۱ ۷ 4۷ 


شکل 3- 18 تمد الغاز على مرحلتين 
الشغل النجز خلال هذه العملية يساوي: 
5-9 )27~ ,4۲) پم + )= 2۲) رم = W‏ 
W = 07۳/2۷ (۵۲-۲ + 8/44 270 3-5‏ 
=-—RT 3-96‏ 1۲ 


3- يتم ازالة جزء صغير من الوزن في كل مرة ثم يترك النظام للوصول الى 
حالة الاتزان ويم الاستمرار بذلك حتی يتم زالة ار جزء صغير وفي كل 
مرة يتمدد الغازن وعند إزالة الجزء الاخير يتضاعف حجم الغاز أربعة امثال 


الحجم الأصلي. لاحظ الشکل 19-3. 


| 
© 


الفصل الال القانوه الأول للثرموديناميق 


شكل 19-3 تمدد الغاز بازالة اجزاء صغیرة (عملية رجوعية) 


يمكن حساب الشغل المنجز خلال هذه العملية كما يأتي: 
ART‏ 
In) 3-7‏ لس = dY‏ 
1 7 
W = -RT ۲۵4۲/۲ 2-7 1 4 2-7 3-8‏ 


عند مقارنة الشغل النجز في العمليات الثلاثة نلاحظ بان الشغل المنجز في 
العملية الرجوعية هو الأكبر. يسمى الشغل المنجز بالعملية الرجوعية الشغل 
الأعظم work‏ حسست‌ههد. وبهذا نستنتج ان: 


17 = -] ۳۵۲ = 1 


3-99 م م۳ 
يمكن ان نستنتج بان الشغل الاعظم بعود الى تساوي الضغط الداخلي مع 

الضغط الخارجي آي ان: 

P 3-0‏ = ا 


۱ © 
ا 39999۳۳۹: 
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ونستنتج كذلك بأنه في حالة انجاز شغل على النظام فان الشغل المنجرفي 
العملية الرجوعية يسمى الشغل الاصغر 770116 سسصنجنته وهو اقل شغل منجز 
على النظام عندما تكون العلاقة مابين الضغط الداخلي والضغط الخارجي كما 
موضح في العادلة 100-3. 


الفصل الال القانوه الأول للتبعوديناميك 
اا 


أمثلة الفصل الثالث 


مغال: 1-3 احسب 1 لغاز مثالي احادي الذرة ولغاز مثالي ثنائي الذرة. 


للغاز الثالي احادي الذرة: 


للغاز المثالي ثنائي الذرة: 


| 21.40 ۷ دع 
ملاحظة: المعادلة التي طبقت على الغاز ثنائي الذرة تطبق على اغلب 

الغازات. 

مثال: 2-3 احسب الشغل الكلي المنجز للمسار 400 في الشكل الآني لثلاثة 

۱ مولات من غاز مثالي اذا علمت ان م© للغاز تساوي "0111 3 29.1 

۱ وان >1 1,300 و 16 7-492 وک .T,=600‏ 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرمودينامياق. 


من الشكل يتضح ان العملية التي تمت وفق المسار 0ه تمت تحت ضغط 
ثابت» لذلك فان الشغل المنجز وفق السار ٥ه‏ يساوي: 


۲ - اهم‎ - nRAT =nR(T, -T,) 
= )3(]8.315([)492-300( 
- 4.7910“. 
والعملية الي تمت بالمسار اء هي عملية اديباتيكية:‎ 


2-7 لا ع تاذ - 0 = 11 


3 


کر را 6 
(7- 6-10« ,¥ 
(492 - 8.315[)600 -3(]29.1)- = 
x1.‏ 6.74- = 


والعملية التى مت بالمسار 68 تمت تحت حجم ثابت: 


Wy =0 


الشغل الكلي النجز يساوي : ی 


3 
W=W +17 +۲ < -195«10 ل‎ 
0 ۵ ۱ UL 


۱ القانوه الأول للترموديناميك 


الفصل ال 
۱ روال: 3-3 اذا اردت ان تصمم ماكنة لتشغیل ضاغط هواء (کومبریسیر) وکان 
المواء يدخل إلى الماكنة عند ضغط 78 106 × 1.60 ویخرج منها عند ضفط 
۾ 105 × 2.80. کم يجب ان تكون درجة حرارة المواء المضغوط لتجنب 
تكون طبقة ثلجية على الشبكة؛ اذا علمت ان الطبقة الثلجية تتكون عندما 
تكون درجة حرارة المواء الرطب المضغوط اقل من صفر درجة مئوية. 


1 
TV = constant 
y-1 اب‎ 

لیات 1۲ 


7 2 
EV? = PF, 
ما ب‎ 
يك‎ 
Pl 
2-2007 
4 


5 
نستخدم للهواء E‏ 


1.6010“ 5 


3 
2.80 x10 | 
= 449K = 176°C. 


مثال: 4-3 مول واحد من غاز مثالي مدد عند درجة حرارة 298 كلفن من 
ضغط قدره 5 بار الى 1 بار. احسب الشغل النجز في الحالات الاتية: 
أ- اذا كان التمده رجوعيا (عكسيا). 


7 = )273.15( ) 


الفصل الثالك القانوه الأول للترهوديناميق 
ب- اذا كان التمدد مقابل ضغط خارجي قدره 1 بار. 
ج- اذا كان التمدد حرا. 
۳ 
(,۲/ ,عط 707 w=‏ 
ارط د FV‏ 
امد ,۲/۲ 


—ART In(P1 رط‎ 
(1)(8.314)(298.15)1n(5/D 
3988 


= -P,nRT(/P, -1/F) 
= -)1()1()8.314()298()1/1(- 01/5( 
= -1.98KJ 
)۴=0( التمدد الحر يعني عدم وجود آي مقاومة للضغط‎ 
W=0 
مثال: 5-3 1 مول من غاز مثالي عند ضغط 2 جو ودرجة حرارة 8 كلفنء‎ 
مدد بثبوت درجة الحرارة وذلك بتقليص ضغطه الى 1 جو وبصورة مفاجئة.‎ 
احسب الشغل المنجز وكمية الخرارة المفقودة او المكتسبة من قبل النظام.‎ 
w = —Pa,AV = Pax(Vr = V) 
۷ = nRT/P, = 1 x 8.314 x 298/202650 
= 1223 1 5 
Vr = 1 25 
= 2.445 5 
W = Pex (Vr = Vj) 
= -101325)2.445 - 1.223( × 10 2 = -1239[ 
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4 


مشال: 6-3 عين اشارة كل من © و۷ ولا لكل خطوة من الخطوات 
الموضحة بالشكل الاتي وضعها في المكان المخصص فا في الجدول. 


=const 


الفميل الثال القاتوه الأول مودناک 


مثال 7-3: افرض أن (1 هي دالة حالة وتعرف بالعلاقة الآنية: 


D=Hr RT 
برهن ان:‎ 
- 22 5 
OF 
من تعريف السعة الحرارية بثبوت الضغط فان:‎ 
و5‎ 
8 Fy 
بما ان:‎ 
D=H+RT 
H=D-RT 
c - 2 8 
: OT م[‎ 


مثال 8-3: مول من غاز مثالي تمدد عند الضغط الجوي ودرجة حرارة 
5م بعملية اديباتيكية رجوعية حتى اصبح حجمه 49.2لتر. اذا علمت 
ان السعة الحرارية المولارية تحت حجم ثابت تساوي 12.54 جول مول" 
كلفن '. احسب الضغط النهائي ودرجة الحرارة النهائية واحسب الشغل 
والتغير بالطاقة الداخلية والانثالبية هذه العملية. 
PV =nRT‏ 


_ nRT _1x0.082 x 300.2 
2 1 


I 
78 


4 - 1 
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4 
= 
C,=C,+R 
= 12.54 + 8.314 = 20.854 67 
_ 20.554 16 
1254 
1663 
. PB <1 ا‎ = 0.316 atm. 
49 
FEF, = nRT 
2 
7, _ ع مووز 49.2 × 0.316 _ وله‎ 
7 1 x 0.082 
W =nC,AT 
= 1 x 12.54 x (189.6 - 300.2) 
= -1386.9 J 
AU =W 


AU = --1386.9 J 

AH = AU + (E, - 7 ( 

AH = AU + nRT, - 117 

AH = AU + nRAT 

AH - -1386.9 +1 x 8.314 x (189.6 - 300.2) 
= -2306 7 


5 ۱۱ ۱ 


الفصل الثالك القانوه الأول للثرهوديناميك 
مثال 9-3: ثلائة مولات من غاز مثالي احادي الذرة سعته الحرارية بثبوت 
الحجم تساوي 271 عدد درجة حرارة 27م وضغط جوي واحد. ضفط 


الغاز بثبوث درجة الحرارة رجوعياً الى نصف الحجم الاول. احسب ۸8 و 
تاو ۷ وه 


1 -27+273,15<300.15 K 

atm =1.0133x10° Nm?‏ 21,0 ظ 

R=8.314 JK "mol? = 8.314NmK" 

۷ _ RT, _ 3831430015 و‎ 
2 10133107 


Vv, =v, - 00742 و‎ 


0 


1 


q = -W = nRT h ¥2 ا 45و‎ 
37 0.074 


1 
q=-W -+5.178 KJ‏ 
مثال 10-3: 
أ- 50غم من غاز النتروجين تم ضغطها رجوعياً بثبوت درجة الحرارة من 
ضغط اجو الى 20 جو عند درجة حرارة 25م . احسب الشغل النجز. 


احسب الشغل النجز اذا م 


القانوه الأول للثرهوديناسية 


تم إعادة تمديد الغاز بد ت درجة الحرارة للعودة 
بحيو ي 


ال حالته الابتدائية مقابل ضغط جوي ثابت. افرض ان الغاز مثالي. 


- 


¬“ 


7 
par 
1 


موه و ۲اط 4 


1 7 

50 0 

4 (u 987 x 298.15 x 2.303 ا‎ 
= 3170.25 Cal. 


w 


- 30 » 1 ل 1 .28× جهو‎ --1005.2 Cal 
28 20 


۳ 
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الفصل الراية الليمياء الحرادية 


الفصل الرابع 
الكيمياء الحرارية 
Thermochemistry‏ 
1-4 مقدمة : Introduction‏ 
يشمل موضوع الكيمياء الحرارية (رتادنصه‌طه1۳60) دراسة تأثيرات 
الحرارة التي تصاحب التفاعلات الكيمياوية وتكوين الحاليل وتغيرات الحالة مثل 
الانصهار والتبخر. إن التغير الحراري الذي يصاحب التفاعلات الكيميائية 
يصنف إلى نوعين: 
الأول: التفاعلات الماصة للحرارة كدمناعهع1 عنصدءط:00م8 وهي التفاعلات 
التى يصاحبها امتصاص الحرارة من احیط مثل تجزق بخار الماء: 
4-1 كيلو جول 241.75 = و412 ري 02 < - را + ري 11:0 
وفي هذه الحالة يتم امتصاص حرارة من المحيط وتكتب تمك بإشارة 
موجبة. 
والثاني التفاعلات الباعثة للحرارة 16860025 16«تءطاه<1 وهي التفاعلات 
التي تحرر حرارة مثل حرق غاز امیدروجین: 
4-2 كيلو جول 241.75- = ود4 0 + ر202 + ويرك 


وني هذه الحالة تتحرر حرارة من النظام لذلك تكتب ۵ بإشارة سالبة. 


wm ۰... 


الفصل البابة الكيمباء الحبارية 


2-4 حرارة التفاغل الكيمياوي: 1620000 Heat of Chemica!‏ 
يعتمد تغير كمية احرارة على التفاعل فيما لو كان تحت ضغط ثابت أو 
حجم ثابت وكما سيناقش ذلك في الفقرة التالية من هذا الفصل. وبما أن العديد 
من التفاعلات تجرى عادة بثبوت الضغط الجوي فمن العتاد إعطاء كمية الحرارة 
الرمز «0) في هذه الحالة. وهي الحرارة المتصة بثبوت الضغط وهذه بالطبع تمدل 
۸۲۷ أي الزيادة في الحتوى احراري بثبوت الضغط أو تحت الظروف نفسها. 
تدعى الم هذه مرارة التفاعل ممناعده: ۴ه 21634 وتمثل الفرق بين المحتويات 
الحرارية لنواتج التفاعل والمواد المتفاعلة بثبوت الضغط ودرجة حرارة معلومة 
ومالة فيزياوية معروفة لكل مادة. ۱ 
تعين كمية الحرارة بثبوت الحجم /0 أو (۵07) مباشرة من قیم (00) أو 
551 إذا علم التغير بالحجم ۸۷ بثبوت الضغط كما سنری ذلك في الفقرة 
القادمة من هذا الفصل. 
پتمثل تغير الحرارة الذي یصاحب التفاعل الكيمياوي مثلا بين الكاربون الصلب ۱ 
(الکرافیت) وغاز الا وکسجین بدرجة 298.15 کلفن بالعادلة الکیمیا حرارية 
الائیة: 
4-3 كيلو جول 393.5- = ووولآك و60 + Cgraphite) + 02g)‏ 
وهذا معناه عند تفاعل 12 غراما من الکاربون الصلب (الكرافيت) 
و32غرام من غاز الأوكسجين تفاعلا تامأ پدرجة 298.15 کلفن یتکون 44غرام 
من غاز ثاني اوکسید الکاربون بثبوت الضغط وینقص الحتوى الحراري بمقدار 
5 كيلو جول لأن |شارة ۵ سالبة كما ذكر في الفقرة1-4 من هذا الفصل. 


ب للللى9آل لاج 


الفصل الاب میاه الحمارية 


ا 
تستخدم الرموز (5) و(ع) و( ) للتعبير عن حالة المادة الكيمياوية التي تشترك 
بالتفاعل إذا كانت صلبه أو غازيه أو سائله على التوالي. 


-3 حرارة التفاعل بثبوت الحجم وثبوت الضغط 
Heat of Reaction at constant volume and pressure‏ 
كما ذكر في الفقرتين السابقتين من هذا الفصل بان حرارة التفاعل 
الكيمياوي تعتمد على ظروف العملية التي تنجز بها. هناك ظرفان خاصان 
ومهمان في هذه الدراسة: 
الأول: حصول التفاعل عند حجم ثابت: إذا ثبت حجم النظام فليس هناك 
شغل منجز علیه. عندئذ يصبح قانون الثرموديناميك الأول كما ياتي: 

AU =Q, 4-4‏ 
هذا معناه أن حرارة التفاعل المقاسة عند حجم ثابت تكون مساوية 
بالضبط إلى التغير في الطاقة الداخلية لنظام التفاعل. يطبق هذا الظرف بصورة 
تقريبية تمنازة عندما تنجز العملية في مسعر التفجير Bomb calorimeter‏ 
وحصول التفاعل عند ثبوت الضغط. وهناك مساعر كثيرة تعمل بثبوت الضغط 

الجوي عندئذ: 

4-5 م0 - AH‏ 
أي أن حرارة التفاعل القاسة تحت ضفط ایت تکون مساوية بالضبط إلى 
التغير في امحتوى الحراري لنظام التفاعل. عند الحصول علي قيمة (۸۵17) من 

۱ المسعر الوعائي يمكن حساب (للش) بموجب المعادلة 6-4: 
AH = AU + A(PV) 4-6‏ 


الفصل الرابة میاه الحبارية 


تعني (۵)۳7 أن التغير في (۳۷) يكون للنظام برمته أو بخاصة حاصل 
ضرب (27) للنواتج مطروحا منه حاصل ضرب (27) للمواد المتفاعلة 
للتفاعل الكيمياوي الخاص. 

إذا كانت جميع المواد التفاعلة والناتجة بطور السائل أو الصلب تكون قيم 
تغير (۳۲) قليلة جداً خلال التفاعل شريطة أن الضغط واطی (ضغط جو 
واحد أو ما يقاربه). في هذه الحالة تصبح قيمة (27) 4 عادة قليلة بالقارنة مع 
قيم 477 عندئذ يمكن إهمالهاء وتحت هذا الشرط تتساوى على وجه التقريب قيم 
۷ وم0. لكن في التفاعلات التي تجري تحت الضغوط العاليةء مشل تلك التي 
تجري في قاع احیط. تكون قيمة غير قليلة(4)27 ولا يمكن إهمالما حتى في 
امحیطات الكثيفة. 

تعتمد قيم ۸77 لتفاعلات الغازات على التغير بعدد مولات الغاز 
نتيجة للتفاعل» لذا وعوجب معادلة الغاز المثالي: 
A(PV) = An(RT) 4-7‏ 

واستناداً إلى العادلة 6-4 وبعد إدخال العادلة 7-4 فيها ینتج ما يأتي: 
AH = AU + An(RT) 4-8‏ 

يجب الملاحظة بأنه لا يمكن إنجاز تفاعل بثبوت الضغط ودرجة الحرارة 
أو ثبوت الحجم ودرجة الحرارة وبالوقت نفسه يتطلب من الشروط الابتدائية 
والنهائية للضغط والحجم ودرجة الحرارة أن تكون نفسها في کلتا الحالتين. لذلك 
تصبح المعادلة 8-4 في حالتها العامة كما يأتي: 


Qp = AU, + ۸۳۷ 4-9 


5 األيمياء الحبادية 


1 الفميل اليا 
۱ أي ان: 
Q, + V(AP) 4-0‏ د AH,‏ 
معتمدة بذلك على اختيار إجراء التجربة بثبوت الضغط أو بثبوت الحجم. 
تساوي ( 472 ) في المعادلة 8-4 عدد مولات النواتج بطور الغاز فقط 
مطروحا منها عدد مولات الواد الابتدائية بطور الغاز أيضا. فمثلا في التفاعل 
الآتي: 


1 
4-11 50 جه يد F>‏ رویط 


تساوي ۵1 القاسة بالسعر الوعائي -97.03 كيلو جول عند 298 
كلفن. يمكن حساب ۸۲1 للتفاعل وكالآتي: 


4-2 5 )مه 
2 2 


وبموجب العادلة 8-4 ينتج ما يأتي: 


AH=AU-Î RT 4-3 


AH = (97.03) (0.00830298) 


كيلو جول 98.27-= ]۸۸1 


نلاحظ عدم وجود اختلاف كبير بين النتيجتين. 


© ۱ 


الفصل الراية ليميا الحبارية 


س 
4-4 قانون هیس : Hess's Law‏ 


لغرض حساب حرارة التفاعل يكون من الضروري كتابة المعادلة 
الكيمياوية الدقيقة للتفاعل وتعيين حالات جميع المواد التفاعلة والناتجة ودرجة 
الحرارة التي تم بها التفاعل. بما أن أغلب التفاعلات الكيمياوية تدرس جوهريا 
تحت ضغط ثابت لذلك فمن العتاد أن تمثل 411 حرارة التفاعل كما هو مبين 


في التفاعل الآتي: 
CO, +0 4-14‏ جر CO, +H‏ 
tH, () 3F =41.16KJ‏ ۹ 35 20 5 20 
00 00 00 00 


نلاحظ ان التفاعل الوضح بالعادلة 14-4 يبين حالة المواد التفاعلة 
والناتجة من التفاعل وکذلك ظروف التفاعل من ضغط ودرجة حرارة إضافة إلى 
نوع التفاعل فيما اذا كان ماصا للحرارة ۳04041۳0 او باعشا للحرارة 
Exothermic‏ 

لا تعتمد AU, AF‏ على السار الذي يسلكه التفاعل استنادا إلى قانون 
الثرموديناميك الأول؛ أي لا تعتمد على التفاعلات الوسيطة والتي يمكن أن 
تحدث. وبناءأ على ذلك تمت صياغة ذلك بقانون هيس 116585 والذي 
پسمی الضاً بقانون بوت مجموع الحرارة ) The law of constant heat‏ 
(summation‏ وعوجب ذلك يمكن حساب حرارة التفاعل لتفاعل ما من 
تفاعلات أخرى مختلفة. 

يعد قانون هيس التطبيق العملي للقانون الأول للثروموديناميك وم 
وضعه من قبل العالم هنري هيس (1850-1802) والذي ينص علی: 


الفصل لباق میاه الحماية 
(الانثالبية القياسية للتفاعل الكلي هي عبارة عن مجموع الانثالبيات 
القياسية للتفاعلات الفردية التي بتضمنها التفاعل الكلي). 
وبصيغة أخرى 
(الانثالبية القياسية للتفاعل الكلي هي نفسها سوءا أنهزت في مرحلة 
راحدة أو عدة مراحل). 
لتوضيح ذلك يمكن أن نأخذ المثال الاتي: 
إذا كان لدينا تفاعل بين المادة ۸ والادة 8 وفق المعادلة الآتية: 
A+B ¬X AH, = -10 KJ molt 4-15‏ 
وإذا افترضنا أن الادة الناتجة × تتفاعل مع جزيئه أخرى من ۸ لتعطي 
ناتج آخر (۷) وحسب العادلة الآتية: 
A+X +¥ AH, = -20 KJ mol 4-16‏ 
واستناداً إلى قانون هيس فان التفاعل الكلي يكن كتابته وفق المعادلة 
الآنية: 
KJ] molt 4-7‏ 30- = بلاط ۷ د 8 +2۸ 
حیث تم جمع المعادلتين 15-4 والمعادلة 16-4 لكي ينتج التفاعل الكلي في 
العادلة 17-4 
يمكننا باستخدام قانون هيس أن نقيس اثالبية التفاعلات بصورة غير 


مباشرة. 


الفصل الراب ليميا الحبارية 


أ- الخطط الموضح بالشکل 1-4 يوضح احتراق الايثان بثلاث خطوات 
وهي (1 و2 و3) حيث أن التغيير بالانثالبية يساوي: 
۲ 1560.4 = 285.8 - 1410.8 - 136,2 


GH, + 1 +72 O, 


-1410.8 kJ 


31 2 CO, + 2 130 + E, +12 O, 


-285.8 kJ 
2 CO, +3 BO 


شكل 1-4 خطط احتراق الايثان خطوة واحدة 1 وعدة خطوات1 و2 و3 
وعند حصول التفاعل جخطوة واحدة وهي (1) فان قيمة الانثالبية تساوي 
ایضا 4 كيلو جول. وهذا ما يثبت صحة قانون هيس. 


ان التغیر في المحتوى الحراري (الانثالبیة) للتفاعل باخذ صیغ مختلفة وکل 
صيغة من هذه الصيغ يعتمد على نوع التفاعل وسيتم التطرق الى بعض انواع 
الانثالبيات. 


الفصل الراب التيمياء الحرادية 


5 المحتوى الحراري للتكوين (انثالبية التكوين) 
Enthalpy of Formation‏ 

إن الحالة القياسية (هاهاء 51200270) لأية مادة كيمياويه هي تلك التي 
تكون بها المادة مستقرة بدرجة 298.15 كلفن وضغط جو واحد» مشل 
الأوكسجين رد0 والزثبق معط والكبريت ,)5 كبلورات معينيه» لذلك تعد 
احتویات الحرارية للعناصر الكيمياوية في تلك الحالات القياسية مساوية إلى 
الصفر. 

يعرف الحتوى الحراري القياسي للتكوين او الانثالبية القياسية للتكوين 
Standard Enthalpy of Formation AH °,‏ لأي مركب بأنه التغیر الحاصل 
في الانثالبية عند تكون مول واحد من ذلك المركب من عناصره الأولية إذ 
تكون جمبع المواد المتفاعلة والناتجة في حالتها القياسية وكما هو مبين أدناه: 


8 - 4 كيلو جول 296.9- = وور 411 «50 د و0 +5 
3 
4-9 كيلو جول 1669.8- = وور ۵1 و0را۸ + ر50 + ۸ 


تدل الاشارة 0 على اليمين آعلی ۸٨°‏ بانه ۵17 هنا تمثل الحتوى 
الحراري القياسي آي أن ضغط الواد التفاعلة والواد الناقجة يساوي الضفط 
الجوي. ببين الجدول 1-4 قيم المحتويات الحرارية القياسية ",۸ للتكوين 
بدرجة 298.15 كلفن لبعض المواد الكيمياوية المحسوبة من الفرق بين المحتويات 
الحرارية القياسية لتكوين المواد الناتجة والمتفاعلة. 


الفصل الراب اأكيمياء الحرارية 


اليه 


جدول 1-4 احتویات الحرارية القياسية للتكوين بدرجة (298.15) كلفن 


ا مركب AH®2ss AH 29s‏ | 
الحالة 00 الركب الحالة أ 
كيلو جول مول كيلو جول مول ١‏ | 
10 غاز - 241.826 درل غاز - 20.63 
HO‏ سائل - 285.830 ۰۳ سائل -814.00 
13002 غاز - 133.2 SO,‏ غاز -296.80 
HF‏ غاز - 271.1  0(‏ خاز -395.70 
HCI‏ غاز - 92.312 CO‏ غاز -110.523 
HB‏ غاز - 36.48 CO2‏ غاز -393.513 
HI‏ غاز - 2648 00 سائل - 205.9 ۱ 
HIO;‏ صلب - 238.6 S2Cl‏ غاز - 28.85 
NO‏ غاز + 90.25 NH;‏ غاز - 46.11 
۷40 غاز - 82.05 HN;‏ غاز +294.10 | 


إن اغلب العلومات الكيميا حرارية تم احصول علیها من قیاسات 
حرارات الاحنراق (صماكناطدره0 Heat of‏ فاذا علمت قيم حرارات تکوین 
الواد الناتجة احترقة يمكن عندئذ حساب حرارة تکوین الرکب من حرارة 
الاحتراق وکما هو موضح في الثال الاتي: 


CaHg + 0s ¬ C0 + 31100 


AHzgg = -156010[ 4-0 
Cegraphite) + O2 + CO2 AHzgg = -393.5 KJ 1 
112 +0» ¬+ 1120 AH2وg‎ = -285.8 KJ 1 
وورلاة ملآ > رلا3 دع‎ = -285.8 KJ 4-3 


نخد نات . کے 


"<< 


الفضل الراب الليمياء الحرادبة 


ع 8 1 
يبين الجدول 2-4 قيم احتویات الحرارية لتكوين بعض المواد 
الميدروكاربونية بطور الغاز. 


جدول 2-4 قبم الحتويات لتكوين بعض الواد امیدروکاربونية بطور الغاز 


الصبغة ووو ۸۲۲ الصيغة وود AH’‏ 
المادة الكيميائية كيلو جول مول” المادة الكيمياية كيلو و 
مول 
٠‏ اليثان CH‏ - 74.75 سر -2- بپوتن ولآي» 551 
الإيثان  CH,‏ - 84.48 ترانس- بیوتین ولا - 9.78 
البى وبانف ول -103.60 2- مثيل بروبين نك 341 
« بيوتان  Cı)‏ - 124.30 استيلين وتات +2269 
ايسوبيوتان ورالبت - 131.20 مثیل استيلين ‏ بالی6 +1854 
الاثيلين باله + 52.58 
البروبيلين مللت + 20.74 
1- بیوتین C4‏ + 1.60 


عند تغير حالة تجمع جزيئات المادة من شكل إلى آخر ملل تغير حالة 
الكبريت من الشكل البلوري أ معيني (عأطتسمط#) الى الشكل الموشوري أحادي 
الیل (Monoclinic)‏ يجب إدخال الحرارة الكامنة (680ط 1021 وكما يأتي: 


٩ + وور ۵11 50 >+ و0‎ = -296.9 Kj 4 - 4 
له 3 رة‎ AH® 29g = +0.29 KJ 4-25 
S„, + 02 + ۹02 وور؟411‎ = -297.19 KJ 4-26 


ئلا ا لهل 21/1 


الفصل الراية امه الحرادية 
ج ڪڪ 


6-4 حرارة الاحتراق Heat of Combustion‏ 
تحترق المركبات العضوية التي تحتوي على الاوكسجين والهيدروجين 

والكاربون بغاز الأوكسجين مكونة ثاني اوكسيد الكاربون والاء. تعرف 
حرارة الاحترا اق Combustion‏ ۵۶ 166]) بأنها التغير باتوی الحراري الذي 
يصاحب احتراق كامل لول واحد من المادة فإذا كانت جيم المواد المشتركة 
بالتفاعل في حالاتها القياسية تسمى عندئذ بوارة الاحتراق القياسية 
)Stendard ۵۲ of combustion)‏ ويرمز لما بالرمز 298 7 إذا كانت درجة 
حرارة الاحتراق مساوية إلى 25 مئوي يبين الجدول 3-4 حرارات الاحتراق 
القياسية لبعض المواد العضوية. 
إن حرارات احتراق البروتينات والواد الكاربوهيدراتية والشحوم 

(أساسيات الواد الغذائية) مهمة جداً من الناحية الغذائية. وقد ذكر في الفقرة 
4-4 من هذا الفصل كيفية استخدام حرارة الاحتراق حساب حرارة تكون المادة 
العضوية التي لا يمكن تعیینها بصورة مباشرة. 


جدول 3-4 حرارات الاحتراق القياسية لول واحد بدرجة 25 ملوي 


29s‏ للخ و۸ 
المادة الحالة | (كيلو جول) المادة الحن | (کیلو جول) 

0 1 تون 1 
الیثان غاز - 882.70 حامض ألخليك | سائل | - 864.19 
الائیلین غاز | - 1398.83 خلات الائیل | سائل | - 236.19 
الايثان غاز | - 1546.46 البتزين سائل | - 323.51 
الاستيلين | غاز | -1288.45 | حامض البنزويك | صلب | -320110 
الكحول الاثيلي | سائل | - 1355.15 نفثالين صلب | -5108.68 
الکحول الميثيلي | سائل | - 720.30 روز صلب | -5595.24 


الفصل الاب اللیمیاه الحرارية 
.7 حرارة المخلول : Heat of Solution‏ 


في العديد من التفاعلات الكيمياوية تكون إحدى المواد المتفاعلة أو أكثر في 
المحلول, وتعد دراسات حرارة احلول Heat of Solution‏ من أهم فروع 
الكيمياء الحرارية ويجب هنا التفريق بين حرارة الحلول التكاملية ۲1600 1162721 
Sutin‏ ۵۶ وحرارة المحلول التفاضلية Differential Heat of Solution‏ 
تمرف حرارة الحلول التكاملية بانها: 


التغير في الانثالبية عند إضافة مول واحد من المذاب إلى به مول من 
الذیب. 


آما حرارة امحلول التفاضلية فتعرف بأنها التغير في الانثالبية عند إذابة مول 
واحد من آلذاب في كمية كبيره من احلول بحيث أن إضافة مول آخر 
من المذاب لن يؤدي إلى تغير التركيز بصوره واضحة. 


لا يمكن قياس حرارة امحلول التفاضلية بطريقة عملية مباشرة» ولكن يمكن 
حسابها من المعلومات المتوفرة عن حرارة انحلول التكاملية. تأثير حرارة تكون 
محلول يحتوي على 21 مول من المذاب و 1000غم من المذيب تساوي حور 
حيث أن 411 هي حرارة الحلول التكاملية لكل مول من المذاب. إذا رسمنا هذه 
الكمية من التغير في الحرارة مقابل عدد مولات المذاب 7 فان الیل في لتركيز 
معين هو تأثير الحرارة لول واحد من الذاب. أو هو حرارة احلول التفاضلية 
dm‏ )4 عند ذلك التركيز. 
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الفصل الرايق التيمياء الحبلیة 


من المعلوم عند تحضير حامض الكبريتيك المخفف يصبح الحلول حارا 
عندما يضاف الحامض الرکز للماء تدريجيا مع الرج ثم يصبح معدل التسخين 
بنهاية الإضافة اقل بكثير من ذلك عند بدأ الإضافة وبخاصة عندما يضاف 
حامض الكبريتيك المركز إلى محلول الحامض الرکز في الاء. يمكن كتابة معادلة 
هذا التغير عند إضافة مول واحد من الحامض السائل إلى (:2) من مولات الماء 


4-27 م(1120)يص) يع 150 »= م(1120) يطا+ + 0کرتط 


إن التغير في الحتوى الحراري هذا التفاعل (۸۵۴1۰) لول واحد من حامض 
الكبريتيك يدعى بجحرارة احلول التكاملية لمول واحد من حامض الكيريتيك 
وبدلالة الكسور المولية 00. 


1 


4-28 سس بك X,(H2S04)‏ 
5 کے ت 
X,(H20) 0 4 - 29‏ 


يبين الجدول 4-4 حرارة احلول (4115) لسلسلة من قيم مختلفة ل(رت) 
ويلاحظ من الجدول بان ازدياد قيمة (,0) يؤدي باحلول النهائي أن يكون أكثر 
تخفيفاء أي تزداد قيمة (135د-) لكل مول من حامض الکبريتيك بصورة ثابتة إلى 
أن تصل إلى القيمة الحددة وهي 96.19- كيلو جول مول" والتي تدعى مجرارة 
المحلول التكاملية للتخفيف المطلق أو اللانهائي Integral Heat of Solution at‏ 


„ عنتستكم1‎ dilution 


الفصل البابة التيمياء الحبارية 
2 ا صمو س سلسم سسا 
تعرف حرارة الحلول التكاملية عند التخفيف اللانهائي بانها التغير في 
الانثالبية عند إذابة مول من المذاب في كمية من المذيب حيث ان آي تخفيف آخر 
للمحلول لا يؤدي الى أي تغير في الانثالبية ومثال على ذلك: 


=-18.5kJmol' 4-0‏ قلط کج 


ل 4 

حيث أن 20 وهي اختصار لكلمة 5نام16ا0ة وتعني مائي ومعناها انه 
علول مائي خفف لدرجة بحيث ان أي اضافة أخرى من الماء سوف لن تؤدي إلى 
تغير الانثالبية» وبمعنى آخر ان القيمة (*1101 18.5-) تمثل الانثالبية التكاملية 
للمحلول عند التخفيف اللانهائي لول واحد من 01ك1. 


يعطي الفرق بين حرارات الحلول التكاملية لتركيزين تلفین حرارة 
التخفيف (عمنابان 0۶ 81636) ومثال على ذلك: 


HSO, (= 05( 4-31‏ > )1.0 = &( مكيل 
2 2 
AH = )-58.03(- (28.07) = -29.96Kjmol H8O,‏ 
أو 
H2S0,(1.0H20) + 4(H20) + H,S0,(5.OH20)‏ 


AH = -29.96K]mol + 4-32 


الفصل الرابة اأيمياء الحبادية 
جدول 4-4 حرارات امحلول التكاملية 
)(0 )یط 150 > nı(H20),‏ + ,150 


لے و ع of H2SO4 A‏ رورروون -Hs‏ 
2 112504 مو 
كيلو جول مول 
05 13.73 
1.0 28.07 
10 27.07 
13 36.90 
20 41.62 
5.0 58.03 
5.0 58.03 
10.0 67.03 
50.0 7335 
TE 100.0‏ 
1000.0 78.58 
10000.0 87.07 
100000.0 93.64 
96.19 


تدعى 411 المبيئة في الجدول 4-4 بحرارات الحلول التكاملية لأنها مهل 
مجموع جميع (511 ) عند إضافة ,11:50 للمحاليل التي تتغير أجزاء تركيبها من 
الماء النقي إلى التركيز النهائي (:) مول من الماء لكل مول من حامض 
الكبريتيك. 

إذا قيس التغير في امحتوى الحراري لكل مول من حامض الكبريتيك 
المتسبب عند إضافة الحامض إلى الحلول الذي يحتوي على الحامض والماء بتركيب 
ثابت معرف مثلا (,0) من مولات الماء و (:ه) من مولات حامض الكبريتيك. 


ا 


الفصل الراب التيمياء الحبارية 
كتابته كدالة ل (,ه) و (و) أي (يهريه) د8 ۵ تعرف هذه الكمية حرارة 
الحلول التفاضلية لحامض الكبريتيك عند تركيب معرف» ولكن من الناحية 
العملية لا يمكن إذابة حامض الكبريتيك بمحلول يحتوي على حامض الكبريتيك 
والماء بدون التغير في تركيب الحلول» لذلك يجب تعريف الحرارة التفاضلية بأنها 
حدود الكمية ):صA‏ / (AH‏ بشبوت (,2) واقتراب ( :41 ) من الصفرء أي: 


۳ AH dAH 
AH» liman چ‎ 1 + 6 ( nı 4-3 


يمكن اشتقاق العلاقة بين حرارات المحلول التكاملية والتفاضلية كما يأتي: 
تعتمد ( 1]خ ) التكاملية على عدد مولات المكونين (به) و (مع) أي: 


AH, = AH, (n,n) 4-34‏ 
يصبح التغير بثبوت درجة الحرارة والضغط كما ياتي: 
4-5 يمك تم + يمك d(AH,)= (i)‏ 


وبادخال العادلة 33-4 في العادلة 35-4 ينتج ما يأتي: 
d(AH;g) = AH, dn, + AH dnz 4-36‏ 
تكامل العادلة 36-4 بثبوت (ره)ء (يه) وكذلك (,۸5) و(رتته) يعطي 
المعادلة 37-4.' 
7 - 4 يلتذيد + شید = AH,‏ 


يمكن الحصول على قيمة ۸1 عند معرفء قسیم AF, gy AEE‏ 
من المعادلة 37-4. 


القصل الباية الثيميا الحرارية 


| 
الجدول 5-4 يوضح حرارة احلول لبعض المحاليل المائية. حيث يلاحظ 


بعضها باعث للحرارة وال خر ماص للحرارة. 
جدول 5-4 حرارة المحلول لبعض الحاليل الماثية 
حرارة امحلول الناتج الذاب 
أ- باعثة للحرارة 

0:۳2 1۲7" و110 +روه)‎ (aq) -0.86 kJ/mol 
()رمبکلین‎ ۱ (aq) - 1.5 kJ/mol 
08400( CH,O(aq) -0.2 kJ/mol 

۱ CaCl(s) Ca” (aq) + 201 (وم)‎ -82.9 kJ/mol 
CaCl(s) CaClz-2H20(aq) -240 kJ/kg 
Ca(OH)»(s) Ca* (aq) + 20H (aq) -16.2 kJ/kg 
00) CO2(aq) -19.4 kJ/mol 

۱ 11:00 11:02)30( -3.5 kJ/mol 

۱ ]۲12000( H"(aq)+OH (aq) -58 kJ/mol 

| H2S04(D) 2H"(aq)+ SO, (aq) -96.2 kJ/mol 
MgSOı(s) Mg” (aq)+ SO,” (a) -91.2 kJ/mol 

۱ HCI(g) H {aq)+CI (aq) -74.8 kJ/mol 
HC104(D H*(aq}+CI1O4 (aq) -88.8 kJ/mol 

۱ HNOX(D) H ۲(+(وه)‎ 0 (aq) -33.3 kJ/mol 
KOH(S) 16 (aqtOH (aq) -56 kJ/mol 

۱ LiBr(s) Li" (aq}+Br (aq) -49 kJ/mol 
LiBr-H2O(s) Li (aq)+Br (aq) -23 kJ/mol 

LiBr'2H20(s) Li (aq)+Br (aq) -9 kJ/mol 

۱ LICI(S) Li faq)+CI (aq) -37 kJ/mol 

۱ 


۳۳6 


الفصل البابة لدب الحرارية 
سس سس سس ڪڪ 
حرارة احلول الناتج الذاب 
LiOH(s) Li" (aq)+OH (aq) -23.6 kJ/mol ۱‏ 
NaOH(s) Na (aq)+OH (aq) -44.3 kJ/mol‏ 
NHı(g8) NH{aq) 5 kJ/mol‏ 
O2(aq) -11.7 kJ/mol‏ )0(8 
kJ/mol‏ 39.5- (50)20 (50)۵ 
ب- ماصة للحرارة 
C2H220, (8) CıaH2201 )20( 5.4 kJ/mol‏ 
CgH,206(s) CgH,206(aq) 11 kJ/mol‏ 
CsHı20g°H20(s) CçH,206‘H0(aq) 19 kJ/mol‏ 
CO(NH2)2(s) CO(NH2).{aq) 15 kJ/mol‏ 
KBr(s) K*(aq)+Br (aq) 20 kJ/mol‏ 
KCI(s) K"(aq)+C1 (aq) 17 kJ/mol‏ 
KC10(s) K“(aq)+C10; (aq) 42 kJ/mol‏ 
KMnO,(s) K*(aq)+ MnO, (aq) 44 kJ/mol‏ 
KNO;(s) K"(aq)+NO; (aq) 35 kJ/mol‏ 


NaCzH;023H20(s) NaC2H;023H20(aq) 150 kJ/kg 


Heat content and bond energy المحتوى الحراري وطاقات الاواصر‎ 8-4 

| يمكن اعتبار حرارة تكوين الجزيئة صفة أضافية للأواصر التي تكون الحزيئة 

وتدعى هذه الصفة بطاقة الآصرة ۳۵۳۵۷ 13000 أو الحتوى الحراري للآصرة 
لإماقطاصط Bond‏ فعند انكسار أصرة بين ذرتين مثل: 


4-38 يرط — Bg) = (A‏ + رورش 


الفصل اليابة الليمياء الحباية 


يمكن تعريف طاقة الآصرة بأنها التغير بالطاقة عند الصفر المطلق آو(./۸7) 
التغير باحتوى الحراري عند الصفر المطلق( ,377 ): وهذان التعريفان مفيدان عند 
مناقشة التركيب الجزيئي الذي يعنى أحيانا بالعلومات الطيفية لطاقات تفكك 
الجزيئات. ويمكن تعريف طاقة الآصرة بأنه التغير بانحتوی الحراري عند درجة 
(298.15) كلفن ورمی«/۰۵ وهذا التعريف يعد مناسبا جدا للاستخدام في 
العلومات الكيميا حرارية وحسابات حرارات التفاعل. واستنادا إلى التعريف 
الأخير تعرف طاقة الآصرة ۵۳7 (4-8)للآصرة (4-8) بأنها ور4۴1 للتفاعل 
أعلاه وتمثل بصورة أدق احتوی الحراري للآصرة؛ وتعرف بأنها معدل كمية 
الطاقة للمول الواحد اللازمة لكسر آصرة معينة في الجزيئة وتكوين الذرات أو 
الجذور الحرة وبموجب ذلك تساوي طاقة آصرة (0-11) ربع كمية الطاقة اللازمة 
لتفكك مول واحد من جزيئة الميثان إلى ذرة الكاربون وذرات افیدروجین بطور 
الغاز أي أن الطاقات اللازمة لرفع أربع ذرات هيدروجين من جزيئة الیثان هي 
طاقات مختلفة وما هو موضح أدناه» ولذلك تعرض طاقات الآصرة بصورة عامة 
بشكل متوسط قيم تلك الطافات ولهذا السبب تختلف هذه الطاقات من مركب 
إلى آخر للآصرة نفسها: 


CH, 081ب‎ +H AHzogıs = 1 4-39 
CHa وله‎ +H AH29g1s = 364 KJmol 4-0 
0111011 + H AH2وg.ış‎ = 385 KJmol ® 4-41 
CHC +H وروووتاق‎ = 335 Kjmol 4-42 


الفصل الاب الليمياء الحرادية 

تمثل هذه القيم الموضحة مقابل كل معادلة من المعادلات اعلاه قيما 
تقريبية لأنه من الصعب الحصول على معلومات دقيقة جداً في هذا الخصوص. 
شل الجدول 5-4 متوسط قيم طاقات الآصرة المنفردة لبعض الأواصر 


الكيمياوية. 
جدول 5-4 متوسط قيم طاقات الآصرة لبعض الأواصر الكيميائية/ كيلو جول مول " 
الآصرة الطاقة الآصرة الطاقة الآصرة الطاقة 
۳-5 339 0-1 240 0-1 203 
11-1 299 0-۶ 276 0 185 
H- Br‏ 366 0-01 328 0-0 139 
F-1 441 C-F 432 11- 01‏ 258 
۳۱-۲ 563 6-0 351 ۶ - ۳ 237 
H-O‏ 463 6-1 391 1 ۲ 254 
F-F 348 C-C 319 H-N‏ 153 
HG‏ 413 01 - ۲( 200 01-1 210 
Cl - Br 270 N-F 436 H-H‏ 219 
5 وود N-N‏ 161 ان C1-‏ 243 


وکما يمثل الجدول 6-4 قیم طاقات الاصرة النفردة والزدوجة والثلائبة لبعض 
الرکبات الكيمياوية. 


الفصل البايق التيميه الحرارية 


لبإ ببببي س 


جدول 6-4 قيم طاقات الآصرة المنفردة والمزدوجة والثلاثية لبعض الرکبات 


| 
الآصرة الطاقة الآصرة الطاقة الآصرة الطافة‎ 
1 
452 1130-7 | 268 HC -CH; |946 (2۲۷ 
234 1130-1 |243 HN NH, |962 |CH= CH 
178 Br-I 21 HO-HO ۱937 N= CH 
193 Br-Br 9 ۲۱0-61 |1075 ۵-6 
151 1-1 251 ين روز | 682 01 - لليك1‎ 
177 81-851 |251 HO - ان‎ 132 CH =O 
213 85-8 431 HN-H ۱498 وه‎ 
458 110-11 481 0=NH 
331 HıC-NH |458 | HN=NH 
381 میور 644 011 - بلط‎ 


يوضح المثال الآتي استخدام طاقات الاصرة ساب الحتوى الحراري 
القياسي لتکون المركب الكيمياوي والثال هو تکون جزيتة الکحول الاثيلي: 


الاصرة 

164 
5 (C-H) 
1(C-0) 
1(O-H) 


C+ 0+ 6H2) = یمه‎ 


الكيمياء الحراية 


[32271- = ورووولاآكة 


ومن قيم المحتويات الحرارية لتكون الذرات (همنام<۸10۳) 


4ه -4 4 = 2717 2 رید 
1 
4-45 249 20,0 
4 وود - 28> برو + 3H,‏ 
- = ج 
Kj 46‏ 2991 2 
فلذلك: 
4-47 يلم لین جح +o, 3M‏ رایت 2 


4-48 كيلو جول 236 -- 2991 + 3227 -= ورووو ۸ 

إن القيمة التجريبية للمحتوى الحراري القياسي تساو ي[)237- ويعنى هذا 
أن هناك توافقاً كبيراً بين القيمة التجريبية والقيمة المحسوبة من التفاعلات 
الكيمياوية. 
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الفصل الاب المي الحرارية 
لبلب بإ سسس 
4- 9 حرارة التعادل Heat of Neutralisation‏ 


تعرف حرارة التعادل 01ذاموناهتان۱ ۴ه 11600 بأنها التغير الحاصل عندما 
يعادل مكافئ غرامي واحد من الحامض مكافئ غرامي من القاعدة أو بالعكس 
في محلول مخفف. مثال على حرارة التعادل ما ياتي: 


110 ری‎ + NaOH, > 2310 و(‎ AH = "م5722‎ 4-49 
1310 رم‎ + KOH «q > ]م98 ۵۲-57 و10 ویک‎ 4-0 
HCL, + NaOH, > ماه‎ + H0«, AH =-51.18kJmol' 4-51 
HCI, + LIOH وى افآ جح رم‎ + H0 AH =-57.27kImol" 4-2 


ان حرارة التعادل للحامض القوي والقاعدة القوية هو يجدود 
"املع 7 بغض النظر عن القاعدة او الحامض المقابل ها. ان هذه الحقيقة تم 
تفسیرها بشکل مرض بالاستناد إلى نظرية التاین :160 10۸140۸ 
10-4 تأثیسر درجة الحرارة على الانثالبية : 
Effect of Temperature on Enthalpy‏ 
تقاس في بعض الأحيان 1 لتفاعل ما بدرجة حرارة واحدة والمطلوب 
معرفة قيمتها بدرجة أخرى كما هو مبين في الشكل التخطيطي الآني: 


الفصل یه الما الدراية 
ا تست 


المواد اد ب کے ا التفاعلة 
(Ta - 7‏ و6 Tı)‏ -12) کم 
0 7 رد التفاعلة 
1 7 
يفترض في هذا الشكل التخطيطي أن السعات الحرارية 0م©) ثابتة بمدى 
1 درجات الحرارة وتمثل ( 73)) مجموع السعات الحرارية بحمیع الواد المتفاعلة 
۱ بمعادلة الاتحاد الجزيئي للتفاعل و ( ۶)) مجموع السعات الحرارية للمواد 
الناتجة. 


استنادا إلى القانون الأول للثرموديناميك فإن: 


4-53 ,قد +( - (T,‏ ”صن -(:3- +Cp" (T7‏ رطق 

Cp" YT. -7( 4-4‏ - یراع AH,‏ تقد 

AR, AFH, 

Cp" 4-5‏ - "ون ) - تسد 
TT (Cp” - Cp" )‏ 


خلال الحدود 0 +(1- 1 أي عند اقتراب -T)‏ 0( من الصفر 
يعطي الفرق في المعادلة 55-4 اهيلة التفاضلية الآنية: 


d(AH) 
5 4-6 
dT 


لقد اشتقت هذه العادلات لأول مرة من قبل العام كروتشوف عام 
1858م وسميت باسمة (معادلة كروتشوف (Kirchhoffs Equation‏ وتوضح 


۲ _-|آ]|كآظآهغ>©ث"الككرزْثض*٠©*غّثْ؟١*©“|>(*>*©*©*©؟ُ؟>©“>-طآجدحدجآجطبجآتآز]آ]|غ_ًثش“>[“*©ؤ“ئض“*ض«ش»شظشئشثظثظشثظ“ثظئضث[ثؤ]©غ>غ«ظ«“ظث*ث_زظث“ث_“”[»'*ثس,ث“ثس”_‎ 


الفصل الراب الكيمياء الدرابية 


س 
بأن معدل تغير الانثالبية لتفاعل ما مع درجة الحرارة يساوي الفرق بين السعات 
الحرارية للمواد الناتجة والمواد المتفاعلة. 


هنالك تبسيط واحد قد يؤدي إلى الخطا في هذه المعالجة. ا أن السعات 
الحرارية بالحقيقة تتغير مع درجة الحرارة فغالبا ما يكون من الدقة الكافية 
استخدام متوسط قيمة السعة الحرارية على مدى درجات الحرارة قيد الدرس. 


یوضح الشكل 2-4 محتويات قانون كروتشوف .Kirchhoffs Law‏ 
عندما تزداد درجة احرارة فان الانثالبية للمواد الناتجة والواد التفاعلة تزداد 
ولکن زیادتها ليست متساوية كما موضح بالشکل. 


الواد الناتجة 


الانثالبية ۲ 


المواد التفاعلة 


FE 77‏ 
شکل 2-4 عتویات قانون کروتشرف 


۱ التيمياء الديادية 


الفصل الاب 
إن التغیر بالانثالبية الكلية للتفاعل يعكس الفرق بين انثالبيات المواد النائجة 
وا مواد المتفاعلة: 
رو -4 Hessen)‏ - یآ = AH‏ 


ومثالاً على استخدام العادلة 56-4 هو التفاعل الاني: 
=241.75J 4-58‏ ریت۸ 0+ رباج HO)‏ 
والمطلوب حساب ( ي ,۸77 ) بمدى درجات الحرارة القليل تكون قيم 
(م©) الفعالة لكل مول كالآتي: 
ترموت1 Cp(H20)=0.03356,Cp(H2)=0.02883 , Cp(O») = 0.02912KJ‏ 
AC, =C,(H,)+}C,(0,)-C,(H.0) 4-59‏ 
Cp = 0.02883 + 0.02192 - 0.03356 = 0.02439 KJ K" mol’‏ 
بتطبيق المعادلة 56-4 


0.02439 = 24.5 -1298ل4 
298-291 


AHzyg = 7(0.02439) + 241.75 


كيلو جول 241.921 = :۸111 


77222222225255 


الفصل الرایع میاه الحبابية 
یتطلب تکامل العادلة بدقة أكثر تعبیرات السعة احرارية للمواد الناتهة 
والتفاعلة بمدى درجات الحرارة قيد الاهتمام. ويمكن تمثيل العلومات التجريبية 
للسعة الحرارية كما يأتي: 
C, =a+bT+CT +... ... 4-61‏ 
توافق الحدود الثلاث للمعادلة 61-4 المعلومات التجريبية بسبة خطا 
تتراوح حوالي 0.5/ ضمن درجات الحرارة من 273 إلى 1500 كلفن. 
4-62 ۴ یمان f‏ 


AHı Tı 
وبإدخال العادلة 61-4 بالعادلة 62-4 ينتج الآني:‎ 


7 

(A+BT+CT’..) aT 4-63‏ اله 
Tı‏ 

4-4 کت بخ ا :87 XAT=AH'+AT+‏ 


تمل ۸ و8 و © مجاميع (2) و (0) و (0) في المعادلة 61-4 و( ۸ ) 
ثابت التکامل. إن قياس ۵ بدرجة حرارة معلومة يجعل حساب ( ۸7 ۸ ) 
مكنا بموجب المعادلة 64-4 ولذلك يمكن حساب ۸7 باي درجة حرارة من 
المعادلة 64-4 ضمن مدى فعالية معادلات السعة الحرارية. 


11-4 المسعرية Calorimetry‏ 
المسعرية imetyا0ا)‏ هي علم قياس حرارة التفاعلات الكيميائية 
والتغيرات الفيزيائية والسعة الحرارية. يستخدم المسعر لقياس المسعرية. 


الس ل 


الفصل الراب الكيمياه الحبارية 


المسعر 02101126167 هو اله لقياس المسعرية. ان كلمة Calorimeter‏ 
شتقة من الكلمة اللاتينية ۵107 والتي تعيي حرارة وبذلك 21071۳6067 تعنى 


مقیاس ارارة. 
يتم حساب كمية الحرارة عند حصول التفاعل داخل السعر وفق العادلة 
الاتية 
O=me At 4-5‏ 


حيث تذل ۵ التغير في كيمية الحرارة و 12 هي كتلة المادة في المحيط 
وه السعة الحرارية النوعية و ! ۵ يشل الفرق مابين درجتي حرارة المحيط قبل وبعد 
التفاعل. 

ولحساب الانثالبية الولارية نستخدم العادلة الائية: 
O=nAH 4-66‏ 

حيث تمثل 2 عدد مولات المادة المتفاعلة. 

ينضح من المعادلتين 65-4و 66-4 بان قيمة التغير بدرجة الحرارة عامل 
مهم جدا لحساب انثالبية التفاعل. الشكل 3-4 آ يشل التغير بدرجة حرارة الحيط 
في بداية التفاعل وعند نهايته» حيث نلاحظ بقاء درجة الحرارة النهائية ثابتة مع 
مرور مدة من الزمن. يمثل الشكل 3-4 | مسعرا تام العزلء وهذا هو افتراض 
نظري. ان الحقيقة هي غير ذلك حيث نرى تغير بدرجة الحرارة النهائية مع مرور 
الزمن وذلك بسبب تسرب درجة الحرارة إلى الخارج (لاحظ الشكل 3-4 ب). 


الفصل الرایع الكيمية الحرابية 


موم و یووم ووو و موه 


1 


اه 


شکل 3-4 تغير درجة الحرارة مع الزمن لتفاعل باعث للحرارة في 1- مسعر تام العزل 
(نظري) ب- مسعر حقيقي 


وق ف ...لس 


ها 55 


الفصل الاب الكيمياء الحراية 
12-4 آنواع المشاغر: Types of Calorimeter‏ 
هنالك أنواع مختلفة من المساعرء وتصنف حسب الغرض الذي تستخدم 

من اجله إلى الأنواع الآتية: 

1- مساعر التفاعل الكيميائي 6810511161655 Reaction‏ . 

2- مسعر الضغط الثابت Constant-pressure calorimeter‏ 

Differential scanning calorimeter مسعر السح التفاضلي‎ -3 

4- مسعر التسحیح التمائل حراریا Isothermal titration calorimeter‏ 

5- مسعر الاشعة السينية 0101002101106467 X-ray‏ 

6- مسعر الدقائق عالية الطاقة High-energy particles calorimeter‏ 


منالك نوع آخر من الساعر المايكروية یدعی مسعر الجريان الستمر 
Continuous Flow Calorimeter‏ يتم قياس حرارة التفاعل بهله النوع من 
الساعر وذلك بالسماح محلولي التفاعل التوازنین حراریاًبالرور خلال انبوبتين 
من البلاتین وبعدها يتم جمع المحلولين بتجویف الزج وعندها يتم قياس التغير 
بدرجة الحرارة عند انتهاء التفاعل. 

الشكل 4-4 يبين الرسم التخطيطي للمسعر التقليدي حيث أن السعر 
حاط بوعاء خارجي مصنوع من مواد تضمن عزلا تاما عن احیط الخارجي 
لضمان عدم تسرب الحرارة من والی النظام. يملا الوعاء بالماء» لضمان اکبر عزل 
عن الحيط (یستخدم الاء عادة في الساعر وذلك لان سعته الحرارية النوعبة 
Specific heat capacity‏ عالية» ومذا يعني قدرة الاء على حفظ كمية كبيرة من 
الحرارة دون حصول تغير كبير في درجة الحرارة» ويعني هذا ایضا قدرة الماء على 
إطلاق كمية كبيرة من الحرارة دون حصول تغير كبير في درجة الحرارة). يتم 


الفصل الرابة الليمياء الحرادية 


تحريك الماء باستمرار ويتم قياس الفرق بين درجت الحرارة قبل وبعد إجراء 
التفاعل بواسطة محرار مثبت داخل الماء. يتم معايرة الجهاز پاجراء تفاعل معلوم 
درجة الحرارة. 


محرار 


صندوق معزول 


شکل 4-4 رسم تخطيطي للمسعر التقليدي 


13-4 العلاقة ما بین ۵۷ و ۸۵ 
Relationship between AU and AH‏ 
في مساعر التفجير وأنواع المساعر الأخرى يتم إجراء التفاعل عند حجم 
ثابت لذلك فان قياس التغير بالطاقة الداخلية يعود إلى ۵۷ ۰ صممت بعض 
الساعر لاجراء التفاعل تحت ضغط ثابت عندئذ يمكن قياس ۵7 . 
من العلوم أن اخصول على القيمة الثانية باستخدام العادلة الآنية: 
AH=AU+A(PV) 4-67‏ 


و 


الفصل الياية میاه الحراية 
إذا كانت جميع الواد المتفاعلة والناتجة من التفاعل بالحالة السائلة أو 
الصلبة فان التغير بالحجم يكون صغیرا جدا وبذلك يمكن إهمال قيمة الحد 
(1صث ) وبذلك تكون 417 مساوية إلى /4. إن حجم مول واحد من 
المادة الصلبة أو السائلة غالباً ما يساوي 1دسم” وأن التغير بالحجم يساوي 
تقريباً اقل من 0.01 دسم" أي أنه أقل من 1/ عندما يكون الضغط 1 بار 
والتغير با حجم يساوي 0.01 دسم" فإن: 
A(PY)=100000 pa x16 nmol" 2-2 4-68‏ 
إن هذا التغير بالطاقة والذي يساوي 1 جول مول " هو قليل جداً عند 
القارنة بقياسات ۵ أو 407 وهو أقل من الخطا التجريي Experimenta!‏ 
1101 وعليه يمكن إهماله وبذلك فان القياس عند ضغط ثابت أو حجم ثابت 
لا يخر من قيمة :841 أو لاش 
إذا كان واحدا أو جميع المواد المتفاعلة أو الناتجة من التفاعل بالحالة الغازية 
فان كمية ۸7 سوف تختلف كثيراً عند قيمة 417 وذلك لأن التغير بالحجم 
سيكون كبيراً. على سبيل المثال فإن الاحتراق الكامل للايثانول في حالته السائلة 
بكمية كافية من الأوكسجين وفق المعادلة الآنية: 
4-69 


+30 


5 20 30 گم ,يه 


}2(8 (2)2 )1 
نجد أن قيمة 557 تساوي 1364470- جول مول * في حين أن قيمة 
7 تساوي 1366950- جول مول " وبذلك نرى بأن الفرق يساوي 


0 جول مول ' وهذا الفرق كبير بحيث لا يمكن إهماله. 


القصل ليابق التيمياء الحبلیة 


امثلة الفصل الرابع 


مثال 1-4: اذا علمت ان حرارة احتراق الاثيلين عند 17م" وعند ثبوت الحجم 
تساوي -332.19 كيلو سعرة. احسب حرارة الاحتراق تحث ضغط است. 
افرض ان الماء المتكون في الحالة السائلة. 


C,H, +30, > 200 م27 + ری‎ 
AH = AU + 7 


۸7 تف د‎ 
AH =-332.19 + )-2 1.9810 x 290.15) 
AH =-331KCal 


مثال 2-4: حرارة احتراق أول أوكسيد الكاربون عند حجم ثابت وعند درجة 
حرارة 17م تساوي -283.3 كيلو جول. احسب حرارة الاحتراق تحت 
ضغط ثابت. 


69 + رب‎ 0 
EF 2 


2081 2(8) 


1 
2 
AH = AU +3 ۲ 
AH =-283.3+ (1 × 0.0083× 290.15 


AH =-284.5KJ 


الفضل اللاب الكيمية الحباية 
“ س وټوټ ڪڪ جخ ڪڪ چچ ڪڪ 
معال 3-4: مقلاة يحوي باطنها على 125غم من النحاس. احسب الحرارة 
اللازمة لرفع درجة حرارتها من 25م إلى 100م اذا علمت إن الحرارة 
النوعية للنحاس تساوي 0.387 جول غم ' كلفن '. 
100-25-56-:41 
348.15K‏ = 
Q=Cxmx<AT‏ 


= 0.387 5 
=16841.7J =16.84 KJ 


مثال 4-4: احسب انثالبية احتراق الكاربون الصلب وفق المعادلة الآنية: 


1 
۵ 2 7020 + و 


اذا كانت لديك العادلات الاتية: 
AH = -393.5 KJ‏ و09 ج ر02 + رې٤‏ 


٥02ر‎ = 202 AH = 283.0 KJ 


عند جمع المعادلتين نحصل على المعادلة الآتبة: 
AH  -110.5 KJ‏ 0 + و20 + ى6 


الفصل الرایع میاه الحراية 


مثال 5-4: اذا كانت لديك المعادلات الآنبة: 


1-2 0 و0 و‎ -249 kJ/mol 
2- HO م120 و‎ 44 kJ/mol 
3-2 Hg) + 06۵ ج‎ 85:0 -803 kJ/mol 
4- © ج 20 + مودي‎ 00۵ -643 kJ/mol 
5- مسرم"‎ ١ ۵ و00 و‎ -394 kJ/mol 
6- Cigraphite) F 22 ولك ج‎ -75 kJ/mol 
7-2 وق ب ول‎ -436 kJ/mol 
8- HO ج‎ 1:0 41 kJ/mol 


احسب اثالبية احتراق مول واحد من غاز الیشان بكمية كافية من 
الا وکسچین. 
من العلوم ان احتراق مول واحد من غاز الیشان في كمية كافية من 
الاوكسجين یکون حسب العادلة الاتیة: 
,)13200 + میدن جد CHa) * 2 O2)‏ 
العادلة الأخيرة يمكن احصول علیها من الاتي: 
(201- )2(7 - (6) - )4( + )2(3 
وبذلك نحصل على ال 
CO) + ۲0  - 804 KJ/ mol‏ ج م0 2 + و0114 
مثال 6-4: احسب انثالبية التفاعل الاتي: 
2۳ ب Hag + Clg)‏ 
اذا اعطیت التفاعلات الآتية: 


1 7 2 


الفصل الاب اميه الحبانية 
1 هبلاج 1۱ + NH g‏ .1 
و 2NE:‏ جه و 3H2‏ + و N2‏ .2 


اب20 جب و ما + و 4H2‏ دي N2‏ .3 
يمكن احصول على معادلة التفاعل من الاني: 
8517 - = (2) - (1) 2 - (3) 
وبذلك حصل علی: 
AH =-185 KJ‏ و29 + Hag) + Chg‏ 


مثال 7-4: جد انثالبية تكوين غاز البروبان من تفاعل الكاربون مع الميدروجين 
اذا كانت لديك المعادلات الكيميائية الآتية: 


A = -394 17‏ ني :00 و ر 02 + ورای 0 -1 


2- C3Hs دي‎ 502g ج‎ 300: + 411:0 AH = -2220 KI 


3- H2 + 1/202 ن 8:0 جان‎ AH=-286 KJ 
اولا يجب كتابة معادلة تكوين البروبان:‎ | 


g AFH =?‏ :أن ج ني 4H2‏ + ورب 30 


الفصل البابة 


التيمياه لحار 


ثم بعدها يتم إجراء العمليات الرياضية بالمعادلات الثلاثة الموجودة في 
السؤال لغرض الحصول على معادلة تكون غاز البروبان من الکاربون 


والهيدروجين. 


يمكن الحصول على معادلة التفاعل من الاتي: 


3 )1(-2+4)3(- 106 KJ 
وبذلك نحصل علی:‎ 
3C ورين‎ + 4H2 الك 2 وورمللن ج ن‎ - -106 17 


مثال 8-4: اذيب 0.860 غم من بروميد النحاس (:0081) في 100 مل من 
الما وقد لوحظ تغير درجة حرارة الماء من 23.1م إلى 23.41م. 
احسب حرارة المحلول اذا علمت إن الحرارة النوعية للماء تساوي 4.184 
حول عم م 

CuBr Cu” ۲ 

© = (mass)(specific heat)( AT ) 

(23.10 - 100.860)(4.184)(23.41( = © 
Q = )100.860()4.184()0.31(‏ | 
0-1 ۱ 
ان ازدیاد درجة الحرارة بعد الاذابة يعني ان التفاعل باعث للحرارة اي ان 

التغير بالانثالبية یکون سالب: 


AH = 
mol 


الفصل الرابة الأكيمياء الحرالية 


01--أبأ#ئب#ب#بلب#ل 7# سي 


أي أن: 


=0.00385 mol 


1 
7 CuBr, = 0.860 
EE “2323.35 


۱ لذلك: 


=-33.974KJ /mol‏ 1 وجوود _ (030:8- = تقد 
1000 0.00385 
وبذلك فان حرارة احلول تساوي: 
AHson = -3.4 10“ J/mol or —34kJ/mol ۱‏ 
مقال 9-4: احسب حرارة احلول عند اذابة 1.893غم من فلورید الليثيوم في 
0 مل من الاء علما بان درجة حرارة الاء تغيرت من 23.69 ال 19.59م 


عند الاذابة. 
LiF +L + ۳‏ 
۱ 
نحسب عدد مولات فلورید الليثيوم: 
x =0.07298mol LiF‏ 1.893 
25.94 


يتم احتساب كمية الحرارة كما يأتي: 
Q = (mass solution)(specific heat water( AT ) ||‏ 
Q = )251.9()4.184()23.69 - 19.59)‏ 
)251.9)(4.184)(4.10( = 9 
Q = 4321 J‏ 
حرارة احلول موجبة لان درجة الحرارة قلت بعد الإضافةء لذلك: 
وو سي وو ا ف كاوه 
mol 0.07298‏ 
=+59.21KJ mol"‏ 


الفصل الرايق المي الحرار 


مثال 10-4: ادعی احد الصناعیین بانه قام بتصنیع نوع من الحلويات تحوي ۱ 
الوجبة منها على 10 سعرات حرارية. تم تحليل هذه الحلوى في احد 
الختبرات العلمية باستخدام مسعر تفجير سعته الحرارية 8.151 كيلو جول 
کلفن '. عند حرق وجبة من هذه الحلويات في مسعر التفجیر ازدادت درجة 
حرارة المسعر بمقدار 4.937م. هل أن الادعاء صحيح؟. 

Q =CAT 
و‎ =8.151x4.937 = 40.24KJ 
الادعاء صحيح حيث ان الوجبة الواحدة من الحلوى المصنوعة فيها‎ . 
اقل من 10 سعرات حرارية.‎ 

مثال 11-4: اذا علمت ان طاقة الاصرة 11-81 و0-0 و0-11 تساوي 104 
و118 و111 كيلو سعرة مول ' على التوالي. احسب حرارة التفاعل الآني: 

0 ج 0+ 22 


¥ 27 e كت‎ 


الاواصر المتكونة الاواصر المتكسرة 


1 (H-H)=104 k Cal mol’ 


3 2(0-H)=222 k Cal mol" 
5 (O=0)=59 k Cal mol 


163 K Cal mol" 222 1 Cal mol” 
AH, =163-222 =-59 KCalmol ١ 
.' التفاعل باعث للحرارة وانثالبيته نساوي 59 كيلو سعرة مول‎ .. 


میاه الحبادية 


الفصل البابة 
مثال 12-4: احسب طاقة الآصرة في 1101 اذا علمت ان طاقة الآصرة 11-1 
تساوي 3 كيلو جول مول " و01-01 تساوي 242 كيلو جول مول ' اذا 
علمت ان حرارة تكوين غاز 1101 تساوي-91 كيلو جول مول '. 
1 


1 
2 ag + 3 Ch, > HCl 


الاواصر المتكونة الاواصر المتكسرة 


| Cal mol" 1(H-CD=X 


(CI-C1)=121 k Cal mol" 


3375 XxX 


AH =337.5-X 
-9[< 337.5 - 


X =337.5+91= 428.5 مرن‎ 


و 
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انم الخاسمت القاتود الثاني دنم 
سس 
الفصل الخامس 
القانون الثاني للشرموديناميك 
Second Law of Thermodynamics‏ 
1-5 مقدمة: Introduction‏ 
يمختص القانون الثاني للثرموديناميك Second Law Of‏ 
"hermodynamics‏ بالتعامل مع العمليات الكيميائية والفيزيائية التى تحصل 
بصورة تلقائية بزاعداهعصدادده5۳.تسمی العمليات التلقائية بالعمليات الطبيعية 
.Natura1 Processes‏ إن عملية انتقال الحرارة من جسم حار إلى جسم بارد 
يمكن أن تحصل بصورة طبيعيةء ولكن عملية انتقال الحرارة من جسم بارد إلى 
جسم حار لا يمكنها أن تحصل بصورة تلقائية ولو أنها لا تقل أو لا تنتبهك 
القانون الأول للثرموديناميك إذا كان القانون الأول يعالج موضوع حفظ الطاقة 
وتحوها من شكل إلى آخر ويفسر كذلك علاقة الشغل والحرارة فإن القانون 
الثاني للثرموديناميك يتعلق بفهم التغيرات التي تحصل بصورة تلقائية. 
2-5 العمليات التلقائية والعمليات غبر التلقائية 
Spontaneous and Non-spontaneous Processes‏ 
هنالك العديد من الأمثلة عن العمليات التي لا تتناقض أو تخل بالقانون 
الأول للثرموديناميك ولكنها لا يكن أن تحصل بصورة طبيعية أو تلقائية ومن 
هذه الأمثلة: 
1- لو تصورنا بان هنالك كرة صلبة موجودة على حافة منحدر وتم إعاقة 
تدحرجها بواسطة حاجز معين كما موضحة في الشكل 1-5. 


الفصل الاين القانوه الثاني للثرمودينلميك 


شكل 1-5 كرة صلبة على منحدر 
نلاحظ بان تدحرج الكرة سيكون تلقائياً جرد أن نرفع الحاجز الذي يمع 
تدحرجها وأنها في النهائية ستصل إلى قاع المنحدر؛ آما إذا أردنا أعادة الكرة 
إلى أعلى المنحدر مرة ثانية فلا هکن لذلك أن يحصل بصورة تلقائية ويمكن أن 
يحصل فقط عندما نبذل شغلا يعمل على رفعها وإعادتها إلى مكانها الأصلي. 
2- إذا كانت لدينا اسطوانة مقسمة على قسمين متساويين بواسطة صفيحة ذات 
(Diaphragm) pla‏ تفصل بين غازين كما موضح بالشكل 2-5 وكان 
ضغط الغاز على الجانب الأيسر أعلى من ضغط الغاز عن الجانب الأيمن. 
إذا افترضنا بأننا أزلنا الخاجز أو الصفيحة التى تفصل بين الجانبين فإننا 
ستحصل على تساو بالضفط eاuویمP۴!e of‏ 1120 على طول 
الاسطوانة. إذا ما آردنا عکس العملية والعودة إل الول على ضغط 
عال في احد الجوائب وضغط واطئ على الجانب الاخر. فهل يمكننا 


عمل ذلك؟ 


الفصل الاين اوه ات نوماه 


صفيحة ذات مسدام 


| غاز عند ضغط واطي غاز عند ضغط عال 


شكل 2-5 اسطوانة مفصولة بصفيحه ذات مسام تحتوي غازين بضغطين غتلفين 
إن العملية الأولى والتي حصلنا من خلاغا على تساو بالضغط على 
اشانین تسمى بالعملية التلقائية ءء٥۴0‏ 5نامءصةئههم5 أو العملية 
الطبيعية ووع2:00 2133581 أما عملية إعادة النظام إلى حالته الأولى بعد 
تساوي الضغط تسمى بالعملية غير التلقائية Non-spontaneous Process‏ 
أو عملية غير طبيعية ۳2۵6655 لعت‌ممدت. نلاحظ أن العملية التلقائية هي 
عملية غير رجوعية 1۳6۷6:51016. إن عكس العملية أو إعادة الضغط إلى 
حالته الأولى (لا قبل إزالة الحاجز) يمكن إعادتها ولكن بشرط أن يتم بذل 
شكل معين لغرض الإعادة لذلك فإن مثل هذه العملية لا يمكن أن تكون 
3- عند انتقال الحرارة من طرف قضيب حار إلى طرفه ال خر البارد إلى أن 
تصبح درجة الحرارة منتظمة على طرفي القضيب 06 همناهعآ۲۵ 
«Temperature‏ من المهم هنا أن نلاحظ عدم انعكاس هذه العملية تلقائياً 
حيث لا يمكن للقضيب المعدني الذي له درجة حرارة متساوية على 
الطرفين أن يصبح احد طرفيه حاراً والآخر بارداً بصورة تلقائية. من جهة 


الفصل الخامس القاتوه الثاني للترموديناميك 

بت 

آخری يكن هذه العملية أن تعکس ولکن بطریق معين وهو السماح 

للحرارة بان تمر من احد طرفي القضیب إلى ماكنة يمكنها تحویل الحرارة إلى 

شغل بواسطة الاحتکاك ثم يعاد تحویل الشغل إلى كميه مکافته من الحرارة 

والتي بدورها تنتقل إلى الطرف الآخر بحيث یبرد الطرف الذي تم اخذ 

الحرارة منه ویسخن الطرف الذي تم تزويد الحرارة له» وبهذا يرجع 

القفيب المعدني إلى حالقه الأولى ولكن العملية لم تكن تلقائية 
(غير طبيعية). 


4- إذا عدنا للشكل 2-5 وافترضنا وجود غاز الأوكسجين على احد أطراف 
الاسطوانة ووجود غاز النتروجين على الطرف الاخر يفصلهما الحاجز 
السامي. ثم قمنا بإزالة الحاجز السامي فسيمتزج الغازان وتحصل عملية 
الزج هذه بصورة تلقائية. لو فکرنا بإعادة النظام إلى حالته الأولى بحيث 
یکون الأوكسجين على طرف والنتروجین على الطرف الاخر وتنتهي 
عملية الامتزاج» إن هذه العملية سوف لن تحصل بصورة تلقائية أو طبيعية 
ولكننا إذا قمنا ببذل شغل على النظام لتمكنا من إعادة النظام إلى حالته 
الأولى.ولكن هذه العملية تتم بعملية غير تلقائية (غير طبيعيه). 


5- يتفاعل غازا الميدروجين والأوكسجين لإنتاج الماء وذلك بإمرار شرارة 
كهربائية في مزيج من الغازين وستكون انثالبية التفاعل (/۵1)سالبه أي أن 
التفاعل باعث للحرارة .Exothermic‏ 

5-1 0 جه +O,‏ ,211 
إن عملية إعادة تكوين افیدروجین والأوكسجين من الماء المتكون. 
وباستخدام الحرارة التي تم إنتاجها من التفاعل ليس بالمستحيل ولكنها تحتاج على 


الفميل الخاهه القانوه الثاني للثرمودينامية 


كمية من الشغل يتم بذله على النظام وعليه فإن التفاعل من اليسار على اليمين 
هو تفاعل تلقائي في حين أن التفاعل المعاكس (من اليمين إلى الیسار) هو غير 


الهم في الأمثلة السابقة التي تم ذكرها هو أنه من الواضح وجوب فهم 
العوامل التي تحسب اتجاه العملية التي بواسطتها يكون التغير تلقائيا. 


إن ذلك يتطلب معرفة موقع الانزان Position of Equilibrium‏ لأن 
النظام سوف لن يتحرك تلقائيا باتجاه الاتزان (بالرغم من أن ذلك قد يحصل 
ببطء شدید جداً كينا في المثال اشامس. حيث أن وجود افیدروجین 
والأوكسجين بمزيج يمكن أن ينتج الاء بصورة تلقاثية ولکن ببطء شدید جداً 
ولکننا قمنا بتعجيل العملية بإمرار الشرارة الكهربائية). 

كل هذه الأشياء تم أخذها بنظر الاعتبار في القانون الثاني للثرموديناميك. 
3-5 الانتروبي : Entropy‏ 


الانتروبي هي المقياس النظري لكمية الطاقة التي لا يمكن أن تتحول إلى 
شغل ميكانيكي في النظام الثرموديناميكي ويرمز لها بالحرف ۰8 وتعرف في 
بعض الأحيان بأنها مقياس لعدم انتظام النظام :150:4ل» او هي التي تمنع 
العمليات إن تكون انعكاسية. تعرف الانتروبي كذلك في بعض المصادر العلمية 
بانها الجزء الحاسم في الثرموديناميك الحقيقي. 


في النظام العزول تحدد قيمة التغير بالأنتروبي «معره مما ۸8 حسب 
طبيعة العملية» اذا كانت تلقائية او غبر تلقائية او كان النظام في حالة اتزان 


و كما يأتي: 


الفصل الخامیه القاتوه الثاني للثبموديناميك 


ڪڪ کک 


0 < وو ۸٩ isolated‏ هند التغيير التلقائي 
۸۵٩ isolated sytem > 0‏ عك التغيير غير التلقائي 
0 7 دعوم اا ۵٩‏ عند الاتران 


عند مقارنة قيمة الانتروبي لادة معينة في حالتها الغازية والسائلة والصلبت 
تكون قيمة الانتروبي في الحالة الغازية كبيرة جدا عند مقارنتها مع الحالة الصلب 
ويعود ذلك الى طبيعة ترتيب دقائق المادة في كل حالة من حالاتها. الشكل 5- 3 
يوضح ترتیب دقائق المادة في الحالة الخازية والسائلة والصلبة. 
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شكل 3-5 ترتيب دقائق المادة في الحالة الصلبة والسائلة والغازية 
الانتروبي تزداد بزيادة درجة احراري وهذا ما سيتم التطرق إليه بالتفصيل 


في الفقرات القادمة ان شاء الله والشكل 5- 4 يوضح الزيادة في الانتروبي 
المطلقة لمادة من المواد في الحالة الصلبة والسائلة والغازية وبدرجات حرارية 


القانوه الثاني للتبسوديناميك 


300 250 200 150 100 50 0 
درجة الحرارة 
شكل 4-5 زيادة الانتروبي المطلقة مع زيادة درجة الحرارة 
الشكل 5-5 يوضح بان دقائق الادة تصبح اقل انتظاما في احلول» وهذا 
يعني حصول زيادة في الانتروبي عند إذابة المذاب في المذيب. 


الدقائق أقل انتظاما 


الفصل الخامس القالود الثاني ومیل 
4-5 الدورة الثرموديناميكية : Thermodynamics?” Cycle‏ 
الماكنة الحرارية »نع٤‏ 11626 عبارة عن آلة تاخذ الحرارة من مستودع 
حار وتحوله إلى شغل (لا تتحول الحرارة بصورة تامة إلى شغل»» ونقل الجزء غير 
المتحول من الحرارة إلى مستودع بارد» ويتم ذلك خلال دورة كاملة تسمى 
الدورة الثرموديناميكية Cycle‏ ردتقم وه مصعم . 
تتكون الدورة الثرموديناميكية من خمسة عناصسر أساسسية 
(لاحظ الشكل 6-5): 
1- مادة التشغيل Working Substance‏ وقثل الوسط الذي تنتقل الطاقة من 
خلاله في الدورة. 
2- الصدر احراري 50006 8 ويمثل الجزء الذي يقوم بتجهيز الطاقة 
الحرارية. 
3- المستقبل الحراري Heat Receiver‏ ويسمى كذلك المستودع ال حراري وشل 
الجزء الذي يمتص الحرارة الفائضة. 
4- الضخة سا وقثل المزء الذي يقوم بتدوير مادة التشغيل ويعمل كصمام 
بين الضغط الواطيء والعالي. 


5- الماكنة ۲0100 وتمثل آلة تقوم بتحويل الطاقة الحرارية لمادة التشغيل الى طاقة 
ميكانيكية مفيدة. 


القصيل الخلمس القانوه الثاني للثرموديناميق 


شكل 6-5 أساس عمل الدورة الثرموديناميكية 

نلاحظ من الشكل (6-5) ان الحرارة تنتقل من المستودع الحار إلى الماكنة 
التي تحول هذه الحرارة إلى شغل» وما ان كمية الحرارة التحولة إلى شغل هي اقل 
من الحرارة الواردة من الستودع الحار» فان الفائض ينتقل كحرارة إلى المستودع 
البارد. من خلال المضخة يتم إعادة مادة العمل؛ التي انخفضت درجة حرارتهاء 
إلى المستودع الحار وبذلك تكتمل الدورة. 
5-5 القانون الثاني للثرموديناميك: Second Law of Thermodynamics‏ 

يسمى القانون الثاني للثرموديناميك بقانون الانتروبي 0۶ 0م[ 16 
Entropy‏ وهذا القانون اثار جدلا واسعا بين العلماء 6 القانون الثاني 
للثرموديناميك مفندا قويا لنظرية التطور. لا يوجد مجال في هذا الكتاب للتوسع 
اكثر من ذلك سوى اشارة بسيطة وهي ان نظرية التطور تدعي تطور خلق 
الانسان مع مرور الزمن» في حين ان القانون الثاني للثرموديناميك وبحسابات 
رياضية دقيقة يثبت ان انتروبي الكون تميل الى الزيادة اي ان الكون يسير في اتجاه 


الفصل الخلهمس القانوه الثاني ینامیا 

ساشااةشة ثثج ج _ 
اللانتظام. ان انتروبي الكون وحسب القانون الثاني للثرموديناميك لا يمكن ان 
تقل فهي اما ان تزداد وهذا ما حصل في العملیات غير الانعكاسية: أو ان تبقی 
كما هي» كما في العملیات الانعکاسیة» لاحظ الشکل 7-5 والذي يمثل الشکل 
التخطيطي للقانون الثاني للثرموديناميك. 


= اذا كانت العملية العكاسية (رجوعیة) 
:5 <,5 اذا كانت العملية غير انعكاسية ( لا رجوعیة) 


شكل 7-5 الشكل التخطيطي للقانون الثاني للثرموديناميك 
يعبر عن القانون الثاني للثرموديناميك بعدة صيغ» ومن هذه الصیغ الاتية: 


أولا: صيغة کلاسپوس )1888-1822( :Clausius Statement‏ 

تنص صيغة كلاسيوس على الاتي: 

(لا يمكن في دورة ثرموديناميكية نقل الحرارة من مستودع بارد إلى مستودع 
حار ما لم يتم بنفس الوقت مويل كمية من الشخل إلى حرارة). 

الشكل 8-5 يعبر عن صيغة کلاسپوس. حيث نلاحظ عدم امكانية نقل 
الحرارة من مستودع بارد إلى مستودع حار دون إدخال شغل محدد ار اتمام 
العملية. التطبيق العملي لذلك هو الثلاجة المنزلية او أجهزة التبريد. 


2 _ _ 6 


الفصل الخلمس القانوه الثاني للأيهوديناسيك 


۳ ۳ النظام Qn‏ 
۳ تا ھی 4 
مسي ا 3 
۳ 7 ۳ ۱ 


Qc | 0 
2 


lé 


شكل 8-5 صيغة كلاسيوس وصيغة كلفن للقانون الثاني للثرموديناميك 
ثانيا: صيغة اللورد كلفن (1907-1824) Lord Kelvin Statement‏ 
تنص صيغة لورد كلفن على الآني: 
(في الدورة الثرموديناميكية لا يمكن ان تنتقل الحرارة من الستودع الحار 
وتتحول إلى شغل بدون ان يتم تحويل جزء من الحرارة الى مستودع بارد). 
جاءت هذه الصيغة. كذلك» استنادا إلى التجربة. لكي تحول ماكنة ما 


احرارة بصورة مستمرة إلى شغل بدون احدات تغيرات في أجزاء النظام 
الا خری يجب في هذه الحالة أخذ الحرارة من مصدر له درجة حرارة عالية جیث 


تحول فسما من تلك الحرارة إلى شغل مكافئ والقسم الثاني ينقل إلى حوض 


الفصل الخلمس القانوه اي لليسوديتامياق 


سانا ۳ 
درجة حرارته أوطأء لاحظ الشكل 5-5. الشكل 9-5 يوضح كمية الحرارة 
المطروحة إلى المستودع البارد وهي الحرارة التي لم تتحول إلى شغل. 


الشغل المنجز 


الحرارة المطروحة 


الانتروبي 


شکل 9-5 كمية الحرارة الطروحة في الدورة الثرموديناميكية 

يسمى جزء الحرارة الممتصة عند درجة الحرارة العالية والحول إلى الشغل 
الکافی» كفاية الماكنة (و1110:600) علما بأنه ليست هناك ماكنة صنعت لحد 
الآن لما كفاءة تامة (100/) وهذا التعبير يعد احد تعاريف قانون الثرموديناميك 
الثاني وسيتم التطرق اليه فيما بعد. 

استنادا إلى ما جاء بالفقرة 3 من 2-5 من أن الحرارة تنتقل من طرف 
القضيب المعدني الحار إلى طرفه البارد تلقائيا إلى أن تصبح درجة حرارة القضيب 
منتظمة؛ فان الاستنتاج العام الذي یستنتج بهذا الخصوص من أن العملية 
التلقائية لا يمكن أن تكون عملية رجوعية: لذا يمكن تطبيق الاستنتاج لعملیات 
فيزياوية تلقائية آخری مثل تمدد الغاز من وعاء عالي الضغط إلى آخر واطی 
الضغط وانتشار الغاز بغاز آخر وتنافذ احلول المركز في الماء وتحويل الطاقة 
الکهربائية إلى حرارة وانتاج الحرارة بواسطة الاحتکاك وهكذا. 

يجب تطبیق الاستنتاجات آیضا على العملیات التلقائية الكيمياوية» فمثلا 


1 القصل الخامس القانوه الثاني للتردوديناميق 


الذوبان التلقائي لقطعة صغيره من فلز الخارصين في محلول کبریشات النحاس 
جو جب المعادلة الآنية حررة كمية معروفة من الحرارة: 
ZnSO, +Cu 5‏ جب Zn + CuSO,‏ 

ويمكن عكس هذا التفاعل بإمرار تيار كهربائي بين فلز النحاس المتكون 
ومحلوك كبريتات الخارصين وبذلك يعاد توليد فلز الخارصين وكبريتات 
النحاس , ولكي تعكس العملية بصورة تامة» يجب تحویل الحرارة التي تحررت في 
التفاعل الأصلي بصورة تامة إلى طاقة كهربائية. 

يمكن القول بأن جميع العمليات الطبيعية أو التلقائيةء أي العمليات التي 
تحدث بدون تأثير خارجي» هي عمليات غير رجوعية بسلوكها الثرموديناميكي 
ويعد هذا أيضاً و احد تعار يف قانون الثرموديناميك الثاني. 

إن العملية التلقائية هي التي تحدث بمعدل محدود أو متناهي الصغر لذلك 
يتوقع بأنها عملية غير رجوعية طالا تحدث التغيرات الرجوعية الثرموديناميكية 
بصورة بطيئة ومتناهية الصغر. التغير بالانتروبي كما في العادلة الآنية: 


0 53-5 
1 


يعتمد الحد اثرياضي على الحالة الابتدائية (ه) والحالة النهائية (13) للنظام 

ولا يعتمد على الطریق الذي يسلكه النظام إلى الوصول إلى الحالة (8) ولذلك 
يمكن كتابة العادلة 3-5 على النحو الاتي: 
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5-4 روم( 

( 7 ) 


۵٩ = رقدرق‎ = | 


4 
يعد التغير في الانتروبي قياس فقدان سعة النظام لانجاز شغل معين» فإذا 

كان التغير بالانتروبي عاليا فان فقدان سعة النظام لانجاز شغل يكون عاليا. تمثل 
المعادلة 3-5 التعريف الرياضي لقانون الثرموديناميك الشاني. تقدر وحدة 


الفصل الخاسس القانوه الثاني للثرمو يناميا 
مقسومة على وحدة درجة الحرارة» بمعنى آخر جول درجة مطلقة ' أو سعره 
درجة مطلقة . 
ثالثا: صيغة بولتزمان (1844- 1906( Boltizman Statement‏ 
تنص صيغة بولتزمان علی: 
(في العملية الاديباتيكية لنظام معین» لا يمكن ان تقل الانتروبي. لذلك فان 
مستوی عال من الترتيب غير محتمل). 
الصيغة التي جاء بها پولتزمان لا تختلف عن الصیغ المذكورة سابقاء حيث 
انها تؤكد كذلك على ان هنالك زيادة في انتروبي النظام وهو مقياس لعدم 
انتظام النظام. 
رابعا: صيغة سيرز وزمانسكي: Sears and Zemansky‏ 
تنص هذه الصيغة على: 
(من المستحيل ان يتم تحويل 100/ من الحرارة الى شغل ميكانيكي). 
ان صيغة سيرز وزمانسكي تم التطرق اليها ضمنا في الصيغ السابقة والتي 
توضح عدم امكانية تحويل الحرارة بصورة تامة الى شغل ميكانيكي. 
6-5 الانتروبي كدالة للحالة وانتروبي الغازالمثالي 
The Entropy as a state Function and the Entropy of Ideal Gas‏ 
استناداً إلى قانون الثرموديناميك الأول وعند ثبوت درجة الحرارة فإن: 
5-5 212211000 
OS 5-6‏ سس عون 


الفصل الخاهس القانوه الثاني للمرهوديناميق 


wen, = (dU + Tas) 5-7 

بما أن (9) تفاضلي غير تام differential‏ ۰1005201 ولكن عند تقسيمها 

على درجة الحرارة يصبح القدار تفاضلا تاما Exact differential‏ لذلك تعد 

الانتروبي دالة من دوال الحالة. والآن يمكن كتابة تعبير رياضي موحد لقانوني 
الثرموديناميك الأول والثاني وكالاتي: 


القانون الأول +« + 041-00 
القانون الثاني dO = Tas‏ 
58 القانون الوحد ۷ - 745 - dU‏ 


تطبق العادلة 8-5 أو القانون الوحد على الأنظمة التي تنجز شغلا من 
نوع (۳۷) فقط. 
إذا كانت (17) دالة لكل من (5) و(۷) أي: 
U(S,V)‏ 

فإن: 

OU 2 

9- اک 

dU ۳ ۵+] [| ۲ 5‏ 
وعند مقارنة العادلتین 8-5 و 9-5 يمكن استنتاج ما يأتي: 


3 -T 5-0 
E 


الفصل الخاهه القانوه الثاني للثرموديناميك 
لس يي سك 


5-1 د 2 

و( 2۷ 

إن العادلتین ۱0-5 و۱1-5 تعطي تفسیراً للمتغيرات الرکزة أو المكثفة 

وهما الضغط (۳) ودرجة احرارة (1) بدلالة التغیرات الشاملة أو المتدة للنظام 
وهي الطاقة (/1) والانتروبي (5) واحجم (۷). 

مول واحد من الغاز الثالي( 1‏ ۳۷) واستنادا إلى قانون الثرموديناميك 

الأول والثاني وإذا كان النظام ینجز شغل (۳۷) فقط يمكن دمج العادلات 


الاثیه وكالاتي: 
dU= 40 ۰-۷ 5-2‏ 
القانون الأول dO= dU - rr‏ 
القانون الثاني ون 9424 
1 
ونحن نعلم بان: 
dU = 6,۲ 5-3‏ 
وبتعويض العادلة 13-5 بمعادلة القانون الأول ثم قسمة المعادلة الناتجة 
على (1) ينتج الآتي: 
1 
5-08 ین لون اس 9 
Vv‏ 1 ا 


i‏ ااا ل 


النصل الخامس القانوه الثاني للثرهو ناسيك 
والان تعوض معادلة القانون الثاني بالمعادلة 14-5 لنحصل على: 


dS = C, +R 5 - 15 
1 ۷ 


تکامل العادلة 15-5 بين الحالة الابتدائية للنظام (4) والحالة النهائية (ظ) 
يؤدي إلى العادلة المتكاملة16-5: 
Ta Va‏ 
Ê 5-16‏ وا + =Cvh‏ ,5 - رودقد 
A A‏ 
5 5 92 . 
تؤيد العادلة 16-5 بأن الكمية 00 تفاضل مضبوط 
أو تام والانتروبي دالة من دوال الحالة. وبا أن المعادلتين 801 ,۳۸۷ 
وولاوط = ۸١١‏ تصف الحالتين الابتدائية والنهائية لغاز المثالي فإن: 


5-7 لكك للد 
7 ۳1 ۸۳ 
وبتعويض هذه العادلة بالعادلة 16-5 ينتج الآني: 
1 4 7 
5-8 ا تت هت E O‏ 
E‏ ا ام 5 - AS=S,‏ 
ولول واحد من الغاز المثالي: 
Cp = Cy +R‏ 
أو 
8م 02 


الفصل الخاسي القانوه الثاني للأرعودينلميق 
تصبح المعادلة 18-5 على النحو الآتي: 


AS = ماه شق مامه = رو - و3‎ Ê + Rn Ê - RInÊ 5 - 9 
Ta 0 1 Pa 
AS = Sg - كبا = ر5‎ + RIn Ê 5-0 
Ta Pa 
هناك ثلاث حالات خاصة وهي:‎ 


أ- ليس هنالك تغير في العملية بثبوت درجة الحرارة لذلك :1 = ,1 ونتيجة 
لذلك تبسط المعادلتين 16-5و 20-5 كما يأني: 


AS, - مه‎ 1 5-21 
7 
Pa 

AS, =-Rh 5-2 
Bi 

AER EER 5-3 
7 7 


تعني (,۵5) أن التغير بالانتروبي يتم بثبوت درجة الحرارة. 
إذا كان (۷۰) اكبر من (,9) (أي في عملية التمدد) تكون قيمة (۸5) 
موجبة ولذلك يصاحب تمدد الغاز المثالي بثبوت درجة الحرارة زيادة بانتروبي 
الغاز وبالتشابه يصاحب الانضغاط بثبوت درجة الحرارة للغاز الشالي نقصانا 
بالانتروبي. 
ب- في العمليات الايزوبارية (العمليات التي تحصل عند ضغط ثابت) يصبح 
و = و8 وعندئذ تختزل العادلة 20-5 إلى الآني: 


7 
5-4 سد ها ,6 -مک۸ 
1 


الفصل الاح الفاتوه الثاني للرهوديناميكة 
۰ ۰ — 
تبين العادلة 24-5 أن زيادة درجة الحرارة بثبوت الضغط یصاحبها 
زيادة في انتروبي الغاز المثالي. 
ج- ي العمليات الايزوكورية 1500:0110 (العمليات التي تحصل عند حجم 
ثابت) تختزل المعادلة 18-5 إلى ما يأتي: 
Ts‏ 
ASr= C, n — 5-5‏ 
4 
تبين المعادلة 25-5 أن زيادة درجة الحرارة بثبوت احجم يصاحبها زيادة في 
انتروبي الغاز المثالي. 
الجدول 1-5 يوضح قيم التغير بالانتروبي في العمليات الثرموديناميكية 
المختلفة. 


جدول 1-5 قيم الانتروبي في العمليات الثرموديناميكية 


العملية التغير بالحرارة التغير بالانتروبي 

ايزوثيرمية | 2۷ 1 140 
لاير ون ۱ - 2 لله 
١ rev 7‏ 


۱ ey 2 nC,dT ايزوكورية‎ 


ايزوبارية | #7 = 2 7 td‏ 
ص رز 2 1 )برد ی 1 
1 


القاتوه الثاني للثرمودينلميك 


القصل الخلمس 
لاسلس شك 
7-5 الانتروبي كدالة للضغط ودرجة الحرارة 


Entropy as a Function of Pressure and Temperature 
Pressure + الضقط‎ -Î 
لقد تم توا اشتقاق العلاقة بين التغير في الانتروبي والضغط بموجب العادلة‎ 
وإذ عرفت(”5) بأنها الانتروبي لول واحد من الغاز المثالي عند ضغط جو‎ 22-5 
واحد ودرجة حرارة معينةء تأخذ العادلة 22-5 اهيئة الآنية:‎ 
5-9 = 02 5-26 
S-S° = -RInP 5-7 
وهذا يعني بأنه عند ازدياد الضغط يقل انتروبي الغاز.‎ 
Temperature ی درجة | لجرارة‎ 
بالعودة إلى العادلة24-5:‎ 
Ts 


5-8 > ۲ ماع ردك E‏ 


فإذا عوض عن (,5) ب (:5) التي تمثل انتروبي المادة عند الصفر الطلق 
و(58) ب (5) التي قثل انتروبي المادة عند درجة الحرارة (1)ء عندئذ يمكن 
كتابة العادلة 28-5 على النحو الاتي: 


dT 
Sm -0 =f Co T 5-29 


وكذلك يكن كتابتها على الشكل الآني: 


الفصيل الان القانوه الثاني للثرهوديناميك 
1 
7 
5-30 60 هار6 [- وک وول 


يمكن تکامل المعادلة 29-5 إذا كانت (,6) دالة لدرجة الحرارة. إن قياسات 


الانتروبي عند الصفر المطلق لبلورة المادة الصلبة التامة هثل موضوع قانون 
الثرموديناميك الثالث كما سنرى في الفصل السادس إن شاء الله. 


8-5 الاهمية الفيزياوية والأساس الجزيني للانتروبي 
إن للانتروبي علاقة مع درجة انتظام (ترتيب) النظام ومن ثم مع انتظام 
الجزيئات وعشوائيتهاء ويعد الانتروبي قياسا لانتظام النظام. إن الزيادة في 
الانتروبي نتيجة تخیر معين في نظام معزول تعن الزيادة في عدم انتظامه. 
| وعشوائية جزيئاته» والنقصان فيها يعني انتظام جزيئات ذلك النظام. 
لو فرضنا بان هناك (/3) من جزيئات غاز تحتل نصف وعاء (الحالة أ في 
الشكل 3-5) وسمح لا بان تتسرب أو تنتشر لتشغل الوعاء بكامله بحيث تكون 
الجزيئات في النهاية موزعة بانتظام في الوعاء (الحالة ب في الشكل 10-5). 


شكل 10-5 قدد الغاز 
إن احتمالية وجود الجزيئات في حالة ([) تتمشل بالمقدار (2) وهذه هي 
الفرصة السانحة نفسها للجزيئات (۷) بأن تكون جميعها بأحد النصفين والتي 


ا ف نس 


ححححح <۰۳۰۳<۳<۳ ۱ ۳۳(« 


الفصل الخااتس القانوه الثاني للترهوديناميك 


السك 
تتوزع بينهما بصورة عشوائية عندئذ يمكن كتابة الاحتمالية النسبية للحالة (1) 
نسبة إلى الحالة (ب) كالآتي: 


۳ رمم 
5-1 (2) = هت 
تمثل (م) احتمالية النظام. ولو وضع بدلا من (©) في المعادلة 31-5 قيما 
تحكمية مثل («۷,/۷) عندئذ تصبح المعادلة على النحو الاتي: 


M 
كك‎ = 4) 5-2 
In % = ۱۸ ۱« (Ê) 5-3 


توجه النظام من الحالة (4) إلى الحالة (8) معناه التوجه من حالة | 
الاحتمالية الراطئة إلى الاحتمالية العالية» وبمعنى آخر حالة المعادلة 21-5: | 
e 5-1‏ ماع وى Ss‏ ۱ 
Va‏ ۱ 

لمول واحد من الغاز عندئذ يمكن كتابة المعادلتين21-5 و 22-5 على النحو 


الاتي: 
5-4 د 1۳ | 
Na Pa Va‏ 
1 
5-5 ف = ( ,8 - ,8 


وبتساوي المعادلتين يحصل الاتي: 


000000٠ 


انم الخاععه القانوه الثاتي للترهوديناميك 
0 1 1 
E 5-3‏ ون دح ( ,8 - )سس 
R B A N, 7 6‏ 
6 و 
5-7 شك و2 (رک - رک) 
يم Ns‏ 


وما أن ۸/۸۸ = × حيث أن × هو ثابت بولتزسان لذلك فان انتروبي 
النظام لأية حالة خاصة یتناسب مع (18۷) وق = ۷ تفل هذه احتمالية 
النظام لذا يمكن كتابة العالة 38-5 كالآتي: 
5-8 الماع دى 


عدل (۷) احتمالية النظام أو عدد الحالات المجهرية (Microstates)‏ 
وتدعى أيضا بعدد الطبائع للنظام .Complexions‏ 

تعرف عدد الحالات المجهرية للنظام: 

((عدد الطرق الي تستطيع بها الحالة أن تشكل وذلك بتسمية المواقع 
والسرع للذرات التي تؤلفها»». 

لقد عرف العالم فيمان الاحتمالية (۷) على النحو الآتي: 

((عدد الطرق التي يمكن أن تولف بداخل النظام إذا يقى خارج النظام 
على وضعه)). 

لنظام له (102) من الجزيئات تكون قيمة (۷) كبيرة جدا وتتراوح 
بحدود (107) . 


القصل الاه القانوه الثتي للثرموديناميق 


إن الوضع الذي يعالج حسابات (/17) يعد من الفروع الهمة في الكيمياء 
الفيزياوية ويدعى الميكانيك الإحصائي «(Statistical Thermodynamics)‏ 


وسيتم التطرق إلى ذلك بشيء من التفصيل في الفصل الرابع عشر ان شاء الله. 
يعد الفرق بالانتروبي للانظمة الميكانيكية البسيطة بين حالتين غير مهم 
عادة فمثلاً إذا رمى جسم من مسافة باتجاه صندوقين احدهما حجمه ضعف 
الاخرء تكون احتمالية سقوط الجسم في الصندوق الكبير ضعف احتمالية 
سقوطه في الصندوق الصغير, عندئذ تكون قيمة ( ك3 ) كالآني: 
AS < 2 5 - 9‏ 


= 1.38 × 1023 × 2.303 × 01 


جول کلفن 7 10*7 ×1 = 


إن هذه القيمة التي تمثل فرق الانتروبي تعد قليلة جدا ويمكن |هماطا بدون 
التأثير على دقة الحسابات بمثل هذه الأنظمة. وهذا السبب تستخدم الطاقة لتعيين 
موقع الموازنة في الأنظمة الميكانيكية بينما کون الفرق بالانتروبي بين حالتين لول 
واحد من الغاز عندما يكون الغاز في الحالة الأولى بحجم ضعف الحجم في الحالة 
الثانية مهما ولا يمكن إهماله وكما يأني: 

5 = 2 


= 8.314 x 2.303 x 1 


جول كلفن' 5.8 = 


الفصل الخاسس القانوه الثاني للثرموديناميك 


The Carnot Cyele دورة كارنوت‎ a 


تعد الخطوة التي قام بها العام الفرنسي الشاب سادي كارنوت 
يمرو S2‏ عام 1825 (1832-1796) من أهم اخطوات باتجاه القانون الثاني 
للم موديناميك حيث قام بتفسير آلية عمل الماكنة البخارية التى تم تصميمها من 
قبل المهندس الاسكتلندي جيمس واط James Watt‏ (1819-1736). 


إن أول ظهور للماكنة البخارية كان باسطوائة واحدة مع مكبس حيث 
يقوم البخار المتولد عند دخوله الاسطوانة بتحريك المكبس باتجاه الخارج وبعد 
أن يتم تبريد الاسطوانة يتحرك المكبس بالاتجاه المعاكس (إلى الداخحل). 


هنالك فقدان كبير بالحرارة بمثل هذا النوع من الکائن حيث لم تتعد كفاية 
هذا النوع من المكائن 1/. إن الابتكار العظيم للعالم واط هو استخدام 
اسطوانتين مربوطتين مع بعضهما حيث تكون أحداهما بدرجة حرارة البخار 
وتبقى الأخرى باردة» وبهذه الطريقة تم زيادة كفاية الماكنة إلى حوالي 18/ ويعد 
مدة قليلة تم تطوير ابتكار آخر للماكنة بحيث وصلت کفایتها إلى 19/. 

لقد كانت مساهمة كارنوت النظرية كبيرة جداً حيث أوضح بان الشغل 
المنجز من قبل الماكنة يعتمد على انتقال الحرارة من درجة حرارة عالية (:5) إلى 
درجة حرارة واطئة (:1). ثم التعبير عن نوع مثالي للماكنة حيث يتم استخدام 
رجوعية تامة وبذلك تكون كفاية الماكنة في حالتها العظمى عندما تعمل بين 
درجتين حراريتين مختلفتين. 


الفصيل الخلمس القاتوه الثاني ورین | 


إذا افترضنا أن مول واحد من غاز مثالي داخل اسطوانة مزودة بمكبس 
وتحت ضغط ابتدائي ۴١‏ وحجم ابتدائي :۷ ودرجة حرارة ابتدائية :1. الشکل 
11-5 يمثل رسم الضغط مقابل احجم لدورة كارنوت حيث تجري أربعة 
عمليات رجوعية بالنظام. 


يجري التحول من الحالة ‏ إلى الحالة 13 عبر عملية تمدد للخاز بتماشل 
حراري Isothermal Expansion‏ حيث يتم تغيير الضغط والحجم إلى :< و و۷ 
على التوالي مع بقاء درجة الحرارة ثابشة ()» حيث يمكننا أن نتخيل بان 
الاسطوانة مغمورة بسائل درجة حرارته تساوي ,1 


الخطوة الثانية تتضمن حصول تمدد اديباتيکي (دون انتفال حرارة من 
وال النظام) ويمكن هذه العملية أن تحصل باحاطة الاسطوانة بمواد عازلة. با أن 
الغاز سینجز شغلا خلال عملية التمدد ولا پوجد هنالك تغيير بدرجة الحرارق 
لذلك فان درجة الحرارة يجب أن تنخفض إلى 12 ويتغير الضغط والحجم إلى ر 
ودلا على التوالي. 

في الخطوة الثالشة يتم انضغاط الغاز بعملية التمائل الحراري 
۲ 15011107781 وعند درجة الحرارة ا ليصبح الضغط واحجم ب۶ 
و ۷۰ على التوالي. 

إن انجاز شغل على النظام وعدم السماح بتغيير في كمية الحرارة سوف 
يحصل بارتفاع درجة الحرارة من 7 إلى 1 ويعود الضغط والحجم إلى حالتهما 
الأولى ,۰ و ۷١‏ على التوالي وهذا هو ما حصل بالمخطوة الرابعة. 
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القانوه الثاني للثرموديتلميك 


شكل 11-5 غطط دورة كارنوت 


سيتم شرح العمليات التي تحصل في المخطوات الأربعة من دورة كارنوت 
بالتفصيل والجدول 2-5 يوضح العمليات والتغيرات الحاصلة بها. 


الفصل الخلمس القانوه الثاني للثرهوديناميق 


ده 


1 مستودع حراري ,11 


| | (a) 0 5 


ی 
1 9 ۱ 


م 9 
١ ۱ |‏ هدع 
تقلص ايزوثري 
4 ك 
مستودع حراري ,1 
©( 


شكل 12-5 تمثيل دورة كارنوت 
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القاتوه الثاني لفرجودینامیاه 


الفصل الذاسسه 
7-5 2-5 قیم ۸0 و0 و ۷۷ للخطوات الأريعة 


دول 


بدورة کارنوت لول واحد من غاز مالي 


Wrey Qrev AU | الخطوة‎ 
مالع‎ Ze ۲۳. Y2 0 47 
۳ ۷ 
-0 (ي7-,3)‎ 0 GIFT | 6ح ث8‎ 
1 ۹92 | وی 0 ۲ص‎ | 
2 7 
C,T, Te) 0 ~C, (TTI D54 
R(T,-TYIn Zz R(Nn-Tnl.) 0 الكلي‎ 
7 VP 
۳ ۰ ۱ 


1- الخطوة الأولى: (8 ج ۸) 

وهي خطوة تمدد الغاز بعملية رجوعية وبتماشل حراري(ابزوثيرمي) 
Reversible Isothermal Expansion‏ عند درجة حرارة ,1 وعلية فان التغير 
بالطاقة الداخلية يساوي صفر. 


AU وى‎ =0 5-40 


۳ 2 4 
ا MO‏ محرلا 
1 


الفصل الخلمس لقنو الثاني للثرعودينلميك 
وبتطبیق القانون الأول للدينمية الحرارية (قانون حفظ الطاقة): 

5-42 همه 17+ وبرت وى AU‏ 
وعلية فإن: 


5-43 ط ولج = 


2- الخطوة الثانية: () ج 8) 


تتضمن هذه الخطوة عملية تمدد رجوعي اديباتيكي عاطندر۷6ع۳ 
Abate Expansion‏ يضمن حصول العملية الاديباتيكية. 

بما أن العملية اديباتيكية فإن: 
5-44 ايه 


هب8 
لقد آوضحنا في الفصل الثاني أنه بالعملیات الاديباتيكية یکون التغیر 
بالطاقة الداخلية لول واحد من الغاز وفق العادلة الآتية: 


AU=C,(T.-T,) 5-45‏ 
لذلك فإن التغير بالطاقة الداخلية بالخطوة () + 8) ستكون كما يأتي: 
5-6 (1-ع0) Cy‏ ”= وب ۱۷ 


3- الخطوة الثالتة: ((1 ه-0) 
وتتضمن هذه الخطوة وضع الاسطوانة في حمام حراري درجة حرارته ۲ 
وضغط الغاز رجوعيا حتی يصبح حجمه ,۷ وضغطه ,۳. 


با أن العملية هي عملية تمائل حراري ايزوثيرمية فإن: 


5-47 0= م لاط 


/ القانوه الثاتي للثرموديناميك 


افص الخاهنه 


7 والشغل النجز على النظام يساوي: 


5-48 که 2-8 Woo‏ 
إن قيمة الشغل موجبة وذلك لأن ب۷< ۰۷ 
حسب القانون الأول للثرموديناميك فإن: 
7 
5-49 2 طم 7 cp‏ 
4- الخطوة الرابعة: (4 ك (1): 
يكم ضغط الغاز رجوعياً وبعملية اديباتيكية لذلك فإن قيم © ستكون 
صفر: 
Qo,4 =0 2‏ 
ا 57C, (I, -Te)‏ مبو‌ناظ 
وبتطبيق القانون الأول للثرموديناميك: 


Wo =C, (1-ظ)‎ 5-52 


5 الماكنة الحرارية والمضخة الحرارية 

الشكل 13-5 والشكل 14-5 يوضحان الفرق مابين الماكنة الحرارية 
"herma Engine‏ والمضخة الحرارية herma! Pump‏ الماكنة الحرارية تنتج 
شغلا من انتقال الحرارة من الجسم ال حار الى الجسم البارد. والضخة الحرارية هي 
ماكنة حرارية تعمل بالعكس ويتم فيها تحويل الحرارة من جسم بارد ال جسم 


حار بعد أن يتم بل شغل علبها 


القميل الخاهس القانوه الثاني للترهودينلميك 


a 
۱ ی‎ 


شکل 13-5 ماكنة حرارية 


و 


شكل 14-5 مضخة 


الفصل الخلعس القانوه .الثاني للثرموديناميك 
11-5 كفاية اذاكنة Efficiency of Engine‏ 


تعرف كفاية الماكنة حسب المعادلة الآتية: 


4 الشغل المنجز 
5-3 ۲۳ ۱۶۰۳ 
9 الطاقة الممتصة 


حيث قثل 6 كفاية الماكنة. 

نرى من المعادلة 52-5 بأنه كلما كان الشغل النجز من قبل النظام اكير 
بالنسبة للحرارة النجزة له من قبل الخزان الحار (165657015 10) كلما كانت 
الکناية عالية بالنسبة للماكنة. 

بإمكاننا أن نحسب كفاية المكائن وذلك باستخدام التحولات الحرارية فقط 
وبذلك يحسب الشغل النجز من قبل الماكئة بحساب الفرق بين الحرارة المجهزة 
للنظام بواسطة الخزان البار والحرارة العائدة للخزان البارد: 
A‏ 
4 0 


2 5-4 


القانون الثاني للثرموديناميك یفرض بأن کل الکائن رجوعية لها نفس 
الکفاية بغض النظر عن تركيبها أو بنیتها. 
كفاية ماكنة كارنوت تحسب وفق المعادلة الآنية: 


ME TE: ا‎ 
Th Th 


59 5 دع 


القصل الخامس لقنو الثاني للثرهودينلميك 
.سس 
12-5 الثلاجة المنزلية Domestic Refrigerator‏ 


تعمل الثلاجة المنزلية على الحافظة على حفظ المواد الغذائية بدرجات 
حرارية واطتة حيث يكون داخل الثلاجة بارداً في حين يتم طرد الحرارة إلى 
خارج الثلاجة وهذا ما يفسر ارتفاع درجة حرارة الغرفة الي توضع بها الثلاجة. 
يوضح الشكل 15-5 فكرة الثلاجة المنزلية من خلال دورة ثرموديناميكية 


داخل الثلاجة کم | خارج الثلاجة 
شکل 15-5 شکل تخطيطي لعمل الثلاجة المنزلية 


لغاز الفربون حيث يكون الغاز في حالته السائلة موجوداً في خزان السائل 
50 ۱و وعند تشغیل الثلاجة فان الضاغط ۲( يقوم بانجاز 


77777۶۶۶ ۱4 


النصل nl‏ القانوه الثاني للرموديناهيك 
سس 
شغل علی الغاز لدفعة من خلال الصمام الحانق ۷۵۱۷۵ عد:ا/۲۳:0 والذي 


يحول السائل إلى رذاذ لیساعد على تبخیره عندما يصل إلى البخر Evaporator‏ 
وبذلك يكتسب رذاذ غاز الفريون حرارة قدرها © من المستودع البارد (داخل 
الخلاجة). بقوم بعدها الضاغط بضغط الغاز ونقلة إلى الکثف 000060567 حيث 
يتكثف غاز الفریون على سطح الکثف ویطرد حرارة فدرها ,© إلى الستودع 
الحار (خارج الثلاجة) ویتحول الغاز إلى سائل حيث یعود السائل إلى مستودع 
السائل ليتم تکرار العملية وبنفس الدورة. 


إن دورة الثلاجة التزلية هو عکس دورة الاكنة الحرارية وعلیه لا مکننا 
حساب كفاية الاكنة احرارية (کما آوضحنا سابقا). هنا تصرف كمية فيزيائية 
جديدة وهي معامل الانجاز Performance Factor‏ وهو يساوي كمية اشرارة 
المتصة من قبل الستودع البارد مقسومة على الشغل النجز على الثلاجة: 


5-56 معامل الإنجاز- 3 


5-57 معلمل الإنهاز +0 


¢ 1 


إذ أن الثلاجة تعمل بصورة رجوعية وان ا لمكثف يكون عند 20م والمبخر 
عند درجة حرارة صفر درجة مثويةء وهذا يعني بانه لدينا ماكنة كارنوت تعمل 


5 1 1 293.15 ی 5 
بصورة رجوعية وأن نسبة درجة احرارة تساوي ر جح وهي نسية درجة 


الفصل اتخاس القانوه الثاني لشرعودینایای 
س 
الحرارة المتحررة عند درجة الحرارة العالية إلى درجة الحرارة الممتصة عند درجة 
الحرارة الواطئة: 


203.15 _ 2, 5 
273.15 0. 


إذا افترضنا بأن المبخر يزيل 1000 جول من داخل الثلاجة عند 273.15 
كلفن فأن كمية الحرارة (,0-) المطروحة بواسطة المكثف إلى المحيط المخارجي عند 
5 کلفن تساوي: 


293.15 
273.15 


x1000 = 1073.27 5-9 


= @- 
إن الفرق هو 73.2 جول وهو الشغل المبذول من قبل الضاغط. 


وبذلك يمكننا أن نحسب عامل الانجاز للثلاجة وهو 13.7 م 


وبصورة عامة فان عامل الانجاز الأعظم Maximum Performance‏ 
0۲ للثلاجة يساوي: 


5-60 


Maximum Performance Factor = 
11 


ع عامل الانجاز هو اقل من ذلك السحوب بصورة نظربة وذلك 
لأن الدورة ليست رجوعية بصورة تامة» ولكي تتم احافظة على درجة حرارة 


ام الاه القانوه التي للثرصودينامي 


ب و 1 سو سس رو 
صفر درجة مئوية داخل الثلاجة فان درجة حرارة البخر يجب أن تكون اقل من 


صفر ودرجة حرارة المكثف ستكون أعلى من المحيط. 
الشكل التخطيطي 16-5 يشل كيفية احتساب عامل الإنجاز. 


الحرارة المطروحة للخارج (للغرفة) 10731 = ,0- 


الخزان الحار عند 
e20‏ 


کے سے الخزان البارد 
الشغل المنجز من قبل الضاغط 1 73 = ۷ 


عند صفر درجة 


الحرارة الطروحة من داخل الثلاجة 3 1000 = Q.‏ 


متوية 
lS 273.15K‏ 


شكل 16-5 حساب عامل الإنجاز في الثلاجة 
13-5 الضخات العرارية : Heat Pumps‏ 


تعمل الضخات الحرارية بنفس البدا الذي تعمل به الثلاجة المنزلية ولكن 
الفرق بين الاثنين يوضحه الخطط الوضح في الشكل 5- 17. 


الفصل الخلمس 


القانوه اي للثرموديناميق 


شكل 17-5 الشكل التخطيطي لعمل المضخة الحرارية 


إذا افترضنا أن درجة الحرارة في الخارج هي أقل 015" من الصفر الشوي 
(-15م") والبناية يراد تدفتتها إلى ٠30‏ فان نسبة درجتي الحرارة هو: 


ولكي يتم توفير حرارة من قبل المكئف قدرها 1000 جول فان 
1000 
لاق 7 أي أنه يجب أن يتم تطرح 855 جول من الحرارة أي الحيط 
الخارجي. إن الفرق البالغ 145 جول هو الشغل الذي يجب أن ينجزه الضاغط 
إذا افترضنا أن جميع العمليات تجرى بصورة رجوعية تامة. 


القانوه الثاني للثرهو ينامي 


الفصل الخاهس 1 


إن عامل الانجاز الذي يساوي الحرارة المجهزة إلى البناية مقسوماً على 
الشغل المنجز بواسطة الضاغط ويساوي: 


وبصورة عامة فان معامل الإنجاز للمضخة الحرارية والتي تعمل رجوعياً 
تعطى حسب العادلة الآتية: 
Th‏ 
61 - 5 
عملياً إن قيمة عامل الانجاز اقل من ذلك وذلك لأن العملیات لا تجرى 
رجوعياً بصورة تامة. الشكل 18-5 يوضح حساب عامل الانجاز للمضخة الحرارية 


Maximum Performance Factor = 


| الحرارة المعطاة إلى البناية 10001 = م60 خزان حار پدرچة 30م 


Ta = 303.15K 


خزان بارد بدرجة 
حرارة -15م؟ 
To = 258.15K‏ 


شكل 18-5 حساب معدل الإنجاز للمضخة الحرارية 


إن مبدأ المضخة الحرارية معروف منذ حوالي أكثر من قرن من الزمان» 
ولكن تطبيقاتها العملية بدأت منذ عدة سنوات. 


۱ 
6 ۱ 
| 


الفصل الخاهيت القانوه الثاني للثبعودين اميا 


المح 
نستنتج من المثال السابق أن استخدام المضخة الحرارية يوفر لنا كمية كبيره 


من الطاقة حيث قمنا باستهلاك 145 جول فقط لتسخين البناية؛ في حين إننا 
سنحتاج إلى 1000 جول من الطاقة لتأدية نفس الغرض في حالة عدم استخدام 
المضخة الحرارية. إن التقديرات المذكورة حسبت على أساس أن درجة الحرارة 
خارج البناية تساوي -15 درجة مئوية» ما إذا كانت درجة الحرارة خارج البناية 
أعلى من ذلك فان عامل الانجاز سيكون اكبر من ذلك وفق المعادلة 60-5. 
بالرغم من كل ذلك فهنالك مشاكل في التطبيق العملي ويؤدي وجود هذه 
المشاكل إلى اختزال معامل الإنجاز إلى اقل من القيمة المثالية المحسوبة من تطبيق 
القانون الثاني للثرموديناميك (القيمة النظریة). 


The Condition of Equilibrium شروط الاتزان:‎ 14 -5 


يشير القانون الثاني للثرموديناميك على أنه يصاحب العمليات التلقائية 
زيادة في الانتروبي الكلية (انتروبي النظام مضافاً إليها انتروبي المحيط) ويمكن 
لذلك أن يعطينا فكرة من شرط الاتزان ا۲ط ناسو 0۶ ممنانلهه© حيث أن 
النظام في حالة الاتزان لا يمكن أن يقوم باي تغير تلقائي. 

نفترض أن هنالك نظاماً في حالة اتزان عند النقطة | كما في الشكل 12-5 
وحصل تغير متناهي الصغر infinitesima1 change‏ وتحرك النظام يبموجب ذلك 
التغير إلى النقطة ب وهذه النقطة ایضاً تفع في منطقة الاتزان» فإن التغير | -> 
ب لا يمكن أن يتضمن زيادة في الانتروبي وذلك لأن العملية لا تحصل تلقائياً 
والنظام لا يزال في حالة اتزان وبنفس المنطق فإن التغير ب > لا يمكن أن 


@ 


الفصل الاه القاتود الثاني یناک 


يضمن زيادة في الانتروبي» وبمعنى آخر فان الحالتين (3 ب) هما نفس 
انر الكلية. لذلك فإن شرط الاتزان هو كما في المعادلة الآنية: 
dS™ + dS" =0 5-62‏ - 15۳ 
حيث أن "48 ثل الانتروبي الكلية و *05 تمثل انتروبي النظام و ”*08 
تمثل انتروبي امحیط . 


هيئة النظام 


شكل 19-5 تحرك النظام باتجاه زيادة الانتروبي الكلية 
ینضح من الشكل السابق بان موقع الاتزان يكون عندما تكون الانتروبي 
عند اعلی قيمة ها طالما أن الانتروبي الكلية تزداد عند العملیات التلقائية. 
من الناسب جداً أن يتم تعريف الاتزان على أساس التغير الحاصل 
بالنظام فقط دون الأخذ بنظر الاعتبار ما يحصل في الحيط إذا افترضنا أن النظام 
والحيط عند نفس درجة الحرارة فإن: 
Tsurr 5-3‏ عدن 
إذا افترضنا حصول عملية تغير تلقائية بالنظام وهنالك كمية من الحرارة 


FP 


الفصل الخامسن 


القانوه الثاني للثرسودينلييك 
وقدرها 40 تحررت من النظام وانتقلت إلى الحبط وهذا يعنى أن الحرارة الضافة 
إلى الحيط تكتب بالشكل ...00 وهي تساوي الحرارة المفقودة من قبل النظام 
0- وبذلك فإن: 
dQ = -۶ 5 - 64‏ 
”40 تعکس مدى قابلية احیط لتقبل هذا الانتقال بالحرارة وإذا ما تم 
ذلك فهذا يمني بأن الانتقال يحصل دون تغير بالحجم ومن ثم فإن 
”00 -"”[41. بما أن الطاقة الداخلية دالة للحالة فإنه لا يوجد أي فرق إذا كان 
انتقال الحرارة إلى احیط يحصل بعملية رجوعية أو غير رجوعية: 
dQ, - 4027 = dU™ 5-65‏ 
التغير بانتروبي احیط يساوي: 


dQ" 
E 5-6 
بما أن: ا‎ 
سرت سر‎ 
3 
dg” - "و‎ 
لذلك فان‎ 
dQ» 
ون‎ = - > 5-7 


اال د22 


الفصل الخامس القانوه الثاني للثرموديناميق 


سے 
وبذلك فان العادلة 67-5 وهي تمثل شرط الاتزان يمكن إعادة كتابتها 


بالشكل الآتي: 
5-8 و - کے ووی - ول 
T5‏ 
وعند تبسيط المعادلة 68-5 ستاخذ الشكل الاتي: 
5-69 - 3 - ون 
أي أن: 
dQ - 9 = 0 5-0‏ 


والعادلة 69-5 تمثل شرط الاتزان 
15-5 طاقة كيس + ˆ Gibbs Energy‏ 
تقد ذكرنا سابقاً بأن اغلب التفاعلات الكيميائية تحصل في أنظمة مفتوحة 
أي أنها تحصل تحت ضغط ثابت وبذلك يمكننا إعادة كتابة المعادلة 70-5 بشكل 
آخر لأن في مثل هذه الحالة يكون 00 -011: 
dH - 705 =0 5-1‏ 
قام العالم الأمريكي الفيزيائي جوسيه كيبس 65 ۱11۵۳0 او[ 
(1903-1839) بتعريف دالة ثرموديناميكية جديدة سميث بدالة كيبس اطا 
function‏ أو طاقة كيبس وه 01665 ويرمز لها بالحرف © وهي: 
2 رو 1-5 02 
ویشوت درجة الحرارة فان: 


dG = dH - 5 5 78 


(*) كانت سابقاً تعرف بطاقة كيبس الحرة ولكن ©1028 قرر إلغاء كلمة الحرة والاكتفاء 
بطاقة كيبس فقط وهذا نفسه ينطبق على طاقة هلمهولتز. 


الفصل الخلدس 


لته ال انم 
وبالعودة للمعادلة 70-5 وشرط الاتزان عندما تکون 1 وم ثابتين فان: 
5-74 06-0 
لأن 6 تحتوي على 11 و1 و8 والتي جيعها دالات حالة فهي أيضا دالة حالة. 


إن شرط الاتزان موضح بالشكل 21-5 حيث نرى بان النظام يسير باتجاه 
أوطأ قيمة لطاقة كيبس عند التحرك باتجاه الاتزان في حين أن الحركة التلقائية 


تكون كالآني: 
dS" > 0 5-75‏ + تاكول = dst*t‏ 
وهي تعود إلى الحالة غير الرجوعية عاطاعته1:7 وبذلك ستاخذ المعادلة 
73-5 الشكل الآني: 
5-6 0 > 06 


وبعبارة أخرى في العمليات التلقائية التي تحصل بثبوت درجة الحرارة 
والضغط فان النظام يتجه باتجاه أوطأ قيمة لطاقة كيبس. 


هينة النظام 
شكل 5- 20 طاقة كيبس 


16-5 طاقة هلمهولتز Helmholtz energy‏ | 
عند حصول أي عملية عند حجم ثابت فإن 00 تكون مساوية إلى التغير | 
بالطاقة الداخلية تال وعلية فان المعادلة 70-5 تكون على الشكل الاتي: | 
dU - 105 = 0 5-7‏ | 
إن الكمية 10-15 هي دالة حالة وتسمی دالة هلمهولتز Helmholtz‏ 
function‏ أو طاقة هلمهولتز بعتعدة عاامطصاه13 نسبة إلى العالم الفيزيائي 
الألماني ليدويك هلمهولتز (1894-1821) ۷۵۵ Ludwing Ferdinaad‏ 
tzاHelmho‏ ويرمز لما بالرمز ۸۵ وهي: 
8 - 5 5 - [] < ۸ 
وعند الاتزان فان 
5-9 0= فل 


القصل الخاممه لاله الثاني للثبمودينلييق / 


وهذا هو شرط الاتزان عندما تكون درجة الحرارة ثابتة والحجم 
يكون ثابتا ايضا حيث أن النظم يتحرك باتجاه أوطأ قيمة لطاقة هلمهولتز كما في 
الشكل 21-5. 


11-55 


طاقة هلمهولتز 


هيئة النظام 
شكل 21-5 طاقة هلمهولتز 


17-5 التفسير الجزيني لطافة کیبس 
Molecular interpretation of Gibbs energy‏ 
بالرغم من أن دراسة علم الثرموديناميك لا ينائر بالتصرفات أو الخواص 
الذرية أو الحريئية الفردية ولكن ذلك لا يمنع آن نفسر بعض الظواهر والعلاقات 
الثرموديناميكية بضوء التركيب الجزيئي. 
إن العلاقة بين 46 و۵۲1 و ۸5 محددة بالعادلة الآنية: 
AG = AH - 5 5-0‏ 


۱ 0 القانوه التي للترصودينلميق 
ج و2 80-5 من معادلات الثرمودبناميك الهمة ومن حساب قیمة 
40 للتفاعلات الكيميائية يمكننا التعرف على إمكانية حصول التفاعل بصورة 

تلقائية أو غير تلقائية. 
إن تفكك جزيئة افیدروجین إلى ذرات يتم وفق العادلة الآتية: 
Ha aH, 5-81‏ 
إن تجاه التفاعل من اليسار إلى اليمين يحصل بصورة محددة وبطيقة جداً 
عند درجات الحرارة الاعتيادية ولکن الاتجاه المعاكس لذلك يحصل بصورة 
تلقائية حيث تتحدد ذرات افیدروجین لتكوين جزيئة الهيدروجين وبهذه العملية 
تختزل قيمة طاقة كيبس إلى أوطأ ما يمكن بحيث تكون قيمة 40 سالبة وتحت 
الظروف الاعتيادية. 
تتحدد ذرات الهيدروجين فيما بینها بتفاعل باعث للحرارة ۳0/0۵06 
وعند الظروف الاعتيادية حيث أن: 
Hy) > 0 5 - 2‏ +¬ 4110281 
أضف إلى ذلك فإن قيمة التغير بالانتروبي سالبة أيضاء وذلك لأن اتصاد 
ذرات الهيدروجين وتحوهما إلى جزيئات يؤدي إلى ترتيب النظام بصورة أفضل مما 
هو علية في الحالة الذرية حيث أن: 
5-3 0 > (يك جه 4)211 
وبالعودة للمعادلة 80-5 يتضح الاتي: 
TAS 5-4‏ - و۵ = يكذ 
إذا كانت قيمة 7 صغيرة فان القيمة النهائية ل 40 تكون سالبة وهذا ما 
يفسر تحول ذرات الميدروجين إلى الحالة الجزيئية عند درجات الحرارة الاعتيادية 


5 


الفصل الخاسي القانوه الثاني للثرعود يناميا 
حيث يحصل ذلك بصورة تلقائية. أما في درجات الحرارة العالية جداً فإن الحد 
5 میکون کببراً وبقيمة سالبة وللحد الذي يجعل قيمة الحد أكبر من411 
وبالتالي ستكون قيمة ۵6 موجبة وهذا ما يفسر عدم تلقائية تحول ذرات 
امیدروجین إلى جزيئات عند درجات الحرارة العالية جدا بل على العكس 
حصول تفكك جزيئات ال هيدروجين إلى ذرات وبصورة تلقائية عند تلك 
الدرجات الحرارية. 
مثال آخر على ذلك هو تكون جزيئات الماء باتحاد جزيثتين من غاز 
الهيدروجين وجزيئة من غاز الأوكسجين: 
2H + 0 + 0 5-85‏ 
والتفاعل كما هو معروف باعث للحرارة (آي أن قيمة 411 سالبة)» كما 
أن تكون جزيئات الماء يقلل من عدد الجزيئات الكلي ويؤدي إلى نظام أكثر ترتيباً 
وانتظاماً وهذا يعني أن قمية 45 للتفاعل اعلاه سالبة: 
AG<o = AH<o -5 5-86‏ 
عند الدرجات الحرارية العالية فان الحد 148 يكون كبيراً وهذا يعني بان 
قيمة 40 بالمعادلة 86-5 ستكون موجبة وبذلك فإن التفاعل التلقائي بالمعادلة 
85-5 سيكون بالاتهاه المعاكس (من اليمين إلى اليسار) وبعبارة آخری فإن 
جزيئات الماء ستتفكك إلى الهيدروجين والأوكسجين. 
من المثالين السابقين نستنتج الآتي: 
1- إن درجة الحرارة هي العامل الحدد لفعالية الحد 411 و45 ومن ثم تؤثر 
على القيمة النهائية للتغير بطاقة كيبس 46 . 
2- في التفاعلات الباعثة للحرارة ءنصءءطاه×ع غالباً ما تكون قيمة 490 
سالبة وخاصة عند درجات الحرارة الاعتيادية. 


260) 


۳ ۱ 


الفصل الخاست القاتوه الثاني للشودینامیا 

3- تكون التفاعلات الماصة للحرارة 100006016 تلقائية فقط 3 حالة 
أن تكون قيمة الحد 1۵5 كبيرة جداً بحيث يؤدي ذلك إلى إبقاء قيمة 
0سالبة. 

4- تکون قيمة 40 مساوية للصفر في حالة الاتزان وتکون قیمتها موجبة 
في التفاعلات غير التلقائية. 

5- عند درجة حرارة الصفر الطلق تکون: 
5-87 ۸0-۸ 

6- عند درجات الحرارة العالية جداً تکون قيمة التغیر بالانتروبي هي 
العامل الحدد لتلقائية التفاعل. 


Gibbs energies of formation طاقات کیبس تلتکوین‎ ۱8-6 

إن طاقة كيبس للتكوين القياسية 2ه The standard Gibbs energies‏ 
AG, formation‏ لاي مركب هي التغير في طاق كيبس الي تصاحب تكون 
المركب في حالته القياسية من عناصره الأولية في حالتها القياسية. مكن حساب 
التغير في طاقة كيبس القياسية لأي تفاعل كيميائي (۵) وذلك جمع طاقات 
كيبس لتكوين النواتج ويطرح منها طاقات کیس لتكوين المتفاعلات: 

AG’ => AG, ۳۵۵۸۵۸ < AG; (Reactant) 5-88 

إن القيمة السالبة للتغير في طاقة كيبس القياسية للتفاعل ('6 4) تعني بأن 
العملية تلقائية والمركبات التي فا قيم ر۸6 سالبة تكون مستقرة بالنسبة إلى 
عناصرها الأولية. المركب الذي يكون طاقة كيبس القياسية للتكوين سالبة يسمى 
مركبا باعثا للطاقة سناهمتدمه 15هو8::0618 والمركب الذي تكون طاقة كيبس 


الفصل الخامس القانوه الثاني للثرصودينلميق 

الل ل س 
القياسية لتكوينه موجبة يسمى مركب ماص للطاقة Endoergonic compound‏ 
علماً بان معظم المركبات باعثة للطاقة. 


إن تسمية باعث للطاقة أو ماص للطاقة يمكن أن يطلق على العمليات 
الأخرى فمثلاً في التفاعلات التي تكون فيها قيمة ”۸6 سالبة تسمى تفاعلات 
باعثة للطاقة Exoergonie reaction or Exergonic reactions‏ إما التفاعلات 
الي تكون فيها قيمة 6 ۸۵ موجبة فتسمى تفاعلات ماصة للطاقة Endergonic‏ 


„reactions or Endoergic reactions 


من غير الممكن قياس طاقات كيبس لتكوين الايونات بصورة فردية وذلك 
لأن مثل هذه التجارب تتضمن وجود ايونات أخرى بشحنات معاكسة. لغرض 
التغلب على هذه الصعوبة يتم معاملة قياس طاقة كيبس للتكوين مشل معاملة 
قياس الانثالبية حيث يتم افتراض قيمة طاقة كيبس لتكوين البروتون بالماء 
تساوي صفرا ويتم حساب طاقات التكوين الحرة لبقية الايونات على هذا 
الأساس. إن القيم التي يتم الحصول عليها بهذه الطريقة بطاقات كييس للتكوين 
الاصطلاحية أو المعتمدة .Conventional Gibbs energy of formation‏ 

تجدر الإشارة هنا إلى حالة خاصة تطبق على التفاعلات التي تشتمل وجود 
ایونات افیدروجین حيث آن 60۴ ۵ وهي دالة كبس القياسية والتي يفترض أن 
يكون النظام فیها عند دالة حامضية تساوي صفرء آما إذا كانت قيمة الدالة 
الحامضبة غير ذلك فيتم کتابة طاقة كيبس عند الظروف القياسية عدا قيمة ام 
حيث لا تساوي صفر بالشكل "۸6 وهي تختلف عن 6 ۸. 

إذا كان لدينا التفاعل الآتي: 


۱ب الخاقس القانوه الثاني للثرسودينلميك 
س 
(CXDJ(H)‏ 
(4B)‏ 
حيث أن (4) و(8) تمثل الفعاليات القياسية لکونات المواد المتفاعلة في 
حين أن (6) و(0) هي الفعاليات القياسية لمكونات المواد الناتجة وجميعها عند 
وحدة الفعالية أي تساوي1 ما عدا قيمة 117) لا تساوي واحدا. لذلك نان 
العادلة 89-5 يتم اعادة کتابتها كالاتي: 


AG" =AG + RI 0 5-89 


AG" "هود‎ + RT h خم‎ 5-0 
AG" =AG’ +RT 2.303 bg(H') 5-91 
pH=-log (H^) 5-92 
وهذا يعني أن‎ 
AG® = ۸60 + 2.303 RTpH 5-3 


19-5 طافة كيبس والشغل الرجوعي 


Gibbs energy and reversible work 

عندما يتم ضغط الغاز رجوعياً عند درجة حرارة ثابتة فان الشغل المنجز 

سيزيد طاقة كيبسء أو الشغل آلرجوعي النجز عندما يتم ضغط كمية من الغاز 
(0 مول) عند درجة حرارة 7 من الحجم ۷۰ إلى الحجم ۷2 يساوي: 


۷ 2 
1 رم‎ = nRTIn = nRTIn_ 5-94 
V2 2 


5ل .۳ ۳ ۳ ۳ ۳ اه 


الفصل الخاريس القانوه الثاني للشرجودنلیق 

إن حصول هذه العملية عند درجة حرارة ابتة (مائل حراري) يعني عدم 
حصول أي تغير بالطاقة الداخلية وهذا يعني حسب القانون الأول 
للثرموديناميك بان كمية الحرارة الممتصة من قبل النظام سالبة بالنسبة للشغل 


المنجز على النظام: 
5-5 رو 
1 
AS 2 - Rh 5-6‏ 
4 1 


1 
لا يوجد هنالك أي تغير بالانثالبية (الانثالبية هي دالة لدرجة الحرارة 
فقط)» لذلك فان التغير بطاقة كيبس تساوي: 
AG = AH - 5 5-97‏ 


5-8 


ماد 


24 
= ARTh — = ۸۲۲ 
5 


وهذا يعني أن التغير بطاقة كيبس يساوي الشغل الرجوعي المدجز 
على النظام. 
هنالك علاقة مهمة تظهر ما بين طاقة كيبس والشغل في العمليات التي 
تحصل عند ثبوت درجة الحرارة وثبوت الضغط. | 
من المعلوم أنه بالإمكان تصنيف أنواع الشغل إلى نوعين وهما: 
1- الشغل الناتج من التغير بالحجم. 
2- الآنواع الأخرى من الشغل. 


aa. 

الفصل الخلمسس القانوه الثاني للثرموديناميك 
۳ فمثلاً عند عمل الخلية الكيميائية الكهربائية فهنالك تغير بسيط جداً يحصل " 

بالحجم وبذلك هنالك شغل منجز على الحيط أو أن المحيط يعمل شغلاً على 

النظام» والشغل الآخر والمهم هو الشغل الكهربائي المنجز عند تشغيل الخلية 

الكهربائية» وبصورة عامة يمكننا القول بأن هنالك شغلا يسمى شغل 

۷ ۷0۲۷ ۳۷) وأي نوع آخر من الشغل ويرمز له بالرمز (م-..۷) تساوي 

أيضا التغير بطاقة كيبس للعملية الرجوعية التى تحصل عند درجة حرارة ثابته 


U+PV-TS 5-99‏ - ۲۲-15 < 46 
وعند حصول أي تغير في النظام فإن: 


dG = dU + pdV + ۷/۵۲ - 705 - 507 5-0‏ 
عندما تكون درجة الحرارة ثابتة والضغط ثابت فإن: 
dG = dU + 0۵۷ - 5 5 - 1‏ 


ومن القانون الا ول للثرموديناميك حيث أن (سل ٣ر10‏ = لا۵) وبذلك 
فان العادلة 100-5 ستکون كما ياتي: 


dG = م00‎ + dW + ۳۵۷ - 5 5 - 12 


في العملیات التي تحصل بالنظام عند تغير الحجم (4۷) فإن الشغل ۳۷ 
يساوي (۳0۷-) والشغل الكلي سيساوي 


الفصل الخاهس القانوه الثاني للثرموديناميك 


pdv+ dW.g,-p 5-103‏ حت يلاك + dW = dw,‏ 
وبربط هذه المعادلة مع المعادلة 101-5 
برب مع 
5-04 48 بر با + وفع 


وبما أن العملية رجوعية فان (708 = ,30) وبذلك فان: 


dG= dw 5-5‏ 
gi‏ 
أو آن: 
5-06 لاد 0ك 


20-5 علاقات ماکسویل : Maxwell relations‏ 
في العمليات التي يحصل فيها تغير متناهي الصغر والتي تتضمن شغل ۲۷ 
فقط فان الربط فيها بين قانوني الثرموديناميك الأول والثاني ينتج: 


5-7 5 + ۴۲ -- ول + = dU‏ 
وفي حالة 431 فإن: 

۲۲-0 + ۳۷-0 + d(PY)=dU + PAV +۷۵۲ 5-8 

01-۳۵۲۷ +۲05 + PAV +VAP=YdP+TdS 5-09 


وبطريقة مشابهة بالنسبة لحساب طاقة هلمهولتز وطاقة كييس فإن: 


d4=d(U-TS)=dU-TdS-SdT 5-0 
d4=-PdV + 725 - 15 - 57 =- PAV —SdT 5-1 
۱ 16 - 107 - 15( - كلل‎ - 105 - SdT 5-2 
dG =VdP + 505 - 138 - SdT = VdP - SdT 5-3 


الع الخاس القانوه الثاني للثرموديناميك 
7 العادلات السابقة نفسها من 106-5 الى 114-5 عمليات رياضية 


۲ بطة نستنتج الاتي: 
OU QU‏ 
5ه -2 +4۳۲ = dU = PdV+TdS‏ 
E‏ 0 1 
dH = Vdp + 5 | a+) dS 15-116‏ 
OP aS‏ 
۲ 5 
dT 15-7‏ تا )- = ۳۷-105 - د هل 
27 5 


66 


dT 15-11 
ê7), : 


dG = ٠7 ]+مه 2 07 - ول‎ 
0 


يمكننا احصول على علاقات مهمة من العادلات أعلاه فسثلاً يمكننا 
الحصول على العلاقات الاتية من المعادلة 115-5: 


20 au 
ا‎ 2 =7 5-9 
0۳۲ Js OS Jr 


وس المعادلات 115-5 إلى العادلة 117-5 نحصل على العلاقات الآنية: 


5 ا بر aH)‏ 

5-0 تا ا 
aH‏ 64 

(¥) م‎ (&(--s 5-1 
O 01 بل‎ 


الفصل الخاديس القانوه الثاني للرعودیناما ۱ 
”يبيالا سمب ب ب ب ه 
عت 66 
: 5- | مس ا 
5-2 2 2 


هنالك وسیلة لتذکر العلاقات الثمانية المذكورة في العادلات 5- 119 
إلى 122-5 یکن توضیحها بالشکل 22-5 


۸ 


0 


شكل 22-5 مربع الثرموديناميك 
يمكن ان نفهم هذه العلاقات وطريقة رسم المربع الثرموديناميك ما ياني: 


1- لقد تم اختيار العوامل الثرموديناميكية ووضعها على اضلاع المربع 
والزوایا وفق العلاقات الاتیة: 


الفصل الخاهده القانوه الثاني للثرموديناميك 


H = f(S, P) 
U = f(S,V) 
6 = f(T.P) 
A = 117 


2- اتجاه الاسهم يحدد اشارة المشتقة. اذا كان السهم يشير الى العامل 
الثرموديناميكي فتكون اشارة المشتقة سالب والعامل الثرموديناميكي 
عند قاعدة السهم فتكون اشارة المشتقة موجبة. 


: من ذلك حصل على‎ 
dU = ۲05 - ۷ 5 - 3 
dA = ۳۵۷ - 1 5 4 
dH = ۷۳ + 5 5-125 
dG = ۷۳ — SdT 5-126 


العلاقات الموضحة بالعادلات 123-5الى 126-5 هي نفس العلاقات التي تم 
الحصول عليها من المعادلات 108-5الى 114-5. 


الشكل 23-5 يشل تجزئة لمربع الثرموديناميك. من هذت الشكل يكن ان 


نحصل على العلاقات الاتية: 
ا ا 
۱ كر مب( = ,5 


الفصل الخامس القانوه ال للترمودينامين ۱ 


۷ 


4 با ۱ 
S‏ 
۷ 5 
۱ ۳ بدا 
Pp 0‏ 
شكل 23-5 اشكال علاقات ماكسويل ا 
21-5 الضغط الفعال والنشاطية Fugacity and Activity‏ 
سبق وأن ذكرنا بالمعادلة 95-5 بان التغير بطاقة كيس في عمليات التماشل 


الحراري عند تمده | مول من غاز مثالي رجوعياً يساوي: 


0 
5-9 کته اقم - AG,‏ 
1 


6٠‏ تمثل ال حالة القياسية لطاقة كيبس المولارية عند أي ضغط إذا كان 


الفصل الاه القانوه الثاني ینامرک 


زنط الابتدائي (:۳) يساوي 1 بار و بر تمشل طاقة كيبس المولارية القياسية 
عند هذا الضغط فان 6 تساوي: 
Gm = Gm + RT (P/bar) 5-0‏ 

إذا كان الغاز غير مثالي (غاز حقيقي) فلا يمكن تطبيق العادلة 123-5 

والعادلة 130-5» لذلك قام العالم الأمريكي الكيميائي كلبرت لويس 1106© 

Newton Lewis‏ (1946-1875) بتقديم دالة جديدة سميت الضغط الفعال 

رازه220 وأعطيت الرمز 1 وهي تمثل قيمة الضغط المعدل لكي يتناسب مع 

الحيود عن التصرف الثالي وهي تساوي ضغط الغاز عندما يكون الغاز مثاليا. 
وللغاز الحقيقي يتم إعادة كتابة العادلة 129-5 وفق الآتي: 

AG, =RT ۰ 5-1 


ويعاد كتابة العادلة 130-5 وفق الآتي: 


o +R [| 5-2‏ 
ar‏ 
تسمى نسبة الضغط الفعال عند أي حالة إلى الضغط الفعال عند الحالة 
القياسية بالفعالية ۸۰۷۷10 ويرمز لما بالرمز هه بما أن قيمة الضغط الفعال 
للغاز الثالي عند الحالة القياسية يساوي 1 بار فان المعادلة 132-5 يمكن إعادة 
كتابتها كالآني: 
Gm = Gî + RT Ina 5-3‏ 
الشكل 24-5 بثل علاقة الضغط الفعال بالضغط بالنسبة للغاز الحقيقي 
والغاز الثالي حيث أن الغاز يتصرف مثالياً كلما كان الضغط واطثاً وذلك بسبب 


ا 


الفصل الام القانوه الثاني للترمودينلميك 

لا ا 
قلة تأثير قوى التجاذب بين الجزيئات كما أن حجم الجزيئات يعتبر قلیلاً عند 
مقارنته مع الحجم الكلي للغاز. 


الغاز المثاا 
۱ 5 الحالة القياسية 


الضفط الفعال/ بار 


الضغط/ بار 


شكل 24-5 علاقة الضغط الفعال بالضغط للغاز اثالي والغاز الحقيقي 


22-5 معادلة کیبس و هلمهولتز The Gibbs - Helmholtz equation‏ 
إن تغير طاقة کیپس مع درجة الحرارة هي احدی العملیات الكيميائية 
الهمة. المعادلة 122-5 والتي تم ذكرها سابقاً مئل هذه العلاقة. 


ا 
2C) __ 5-4‏ 
مگ 


ش لقنو لاقي میک 


الفصل الخامس 
دي وب كمسووو بوجوو ج ڪڪ 
بما أن: 
AG = AH - TAS 5-135‏ 
إذن يمكننا إعادة كتابة المعادلة 134-5 كما بأتي: 
dG 6-1‏ 
6 - 5 تسیک فم 


ويمكننا عادة كتابة المعادلة 136-5 كما ياني: 


11 010 
5-7 ب 
اد : 0217١22‏ 


تسمى المعادلة 137-5 بمعادلة كيبس وهلمهولتز. 

تكون هذا العادلة أكثر فائدة عندما تطبق على التغيرات التي تحصل في 
الزخم , كيميائية كانت أو فيزيائية وجا أن =6٤-61(‏ 406 ) حيث أن 0 تساوي 
طاقة كيبس في حالة النظام النهائية و :© طاقة كيبس في حالة النظام الابتدائية 
وبذلك بإمكاننا إعادة كتابة 137-5 كما يأتي: 


۴ 4 AH 
کے ع‎ 5-8 
01۱ F م‎ 7 

وهو شکل من آشکال معادلة كيبس و هلمهولتز. 


المواد المتفاعلة والناتجة من التفاعل في حالتها القياسية فیمکن للمعادلة أن 
تأخذ شکلا آخر وهو: 


2 |] عمد‎ AH° 
ك ات‎ 5-9 
27 7 1, 7 


القصل الخاصسه القانوه الثاتي للأبصودينلميق ۱ 


امثلة الفصل الخامس 


مثال 1-5: احسب قيمة التغير بالانتروبي عند تسخين غاز مثالي احادي الذرة 
من 298 كلفن الى 350 كلفن. 


مثال 2-5: احسب وي ۵5 للتفاعل الاتي: 
2H20)‏ + و60 2 )«202 + بل 
اذا كانت لديك المعطيات الاتية: 


المادة (JK".mol")‏ فى 
CH, (8)‏ 186.2 
O2 (8)‏ 205.03 
CO: (2)‏ 213.64 
)2( 11:0 188.72 
213.64 
تك products= mol CO,|‏ ° 
K.molCO, ۱‏ . باتك هت ا 
2 
را 
K.molH,O‏ 


= 591,08 


ات هه اوه الثاني ردنا 


196.21 ۱ 


تست reactants =1 molCH,|‏ کر 
K.molCH,‏ 


205.037 ۱ 


0 + 
تفع . 


= 596.3 


9 0 3 
Zs reaction 72S products > ZS reactants 


= (591.08 - 596.3) JK 
اج روود‎ 
تبين النتيجة بان التغير بالانتروبي سالب بالرغم من ان العملية غير‎ 
رجوعية ولكن هنالك مناقشة حول التلقائية هذه العملية واذا ماصحت تسمية‎ 
التلقائية عليها فان الانتروبي لم تعط الصورة الكاملة للتفاعل.‎ 
عند حل هذا المثال هنالك ملاحظتان مهمتان يجب الانتباه اليهماء الاول‎ 
Entropy of هو اننا م نعرف (بتشديد العين وكسر الراء) انتروبي التكوين‎ 
وثانيهما هو ان انتروبي التكوين للعناصر لا تساوي صفر.‎ formation, 
مشال 3-5: قالبان من الحديد تم وضعهما في حالة ماس وکانت درجة‎ 
حرارةالاول 273 کلفن والثاني 373 کلفن. وضح ماذا سيحصل‎ 
ثم احسب التغیر الكلي بالانترويي. افرض ان السعة الحرارية‎ 
للقالبین متساوية في حدود درجاتهما الحرارية وتساوي » واهمل‎ 
التغير بالحجم.‎ 
سيتم انتقال الحرارة من الجسم الخار الى الجسم البارد حال‎ 
تماسهما وسيستمر هذا الانتقال لحين تساوي درجة الحرارة للطرفين بحيث‎ 


تساوي 323 كلفن. 


الفصل الخاميس القانوه الثاني لتاق 
ال 
3 2 
عل | =c‏ كفن سل | = as‏ 
E 5 1 1‏ 


2 
۱ 1 هه[ اب[ نه = +as,‏ ,که قد 


9 H 


323 
= Ch) = 0 
273×3 


نلاحظ بان قيمة التغير بالانتروبي موجبةء كما نلاحظ بان وحدات 
الانتروبي هي وحدات السعة الحرارية نفسها وهي جول کلفن ۳. 
مثال 4-5: للقالبين في المثال السابق أنفسهماء احسب الشغل النجز من قبل 
القالب الحار علما بانه لايوجد مستودع اخر بارد لاستقبال الحرارة 
الفقودة. 
يجب ان نتذکر بانه لا يكن ان نطرح حرارة من القالب البارد ونحوها الى 
شغل. لان الانتروبي 3 القالب الحار ستقل بدون حدوث زيادة في الاجزاء 
الاخرى من النظام وهذا مناقض للقانون الثاني للثرموديناميك؛ لذلك نحتاج 
الى اضافة كمية من الانتروبي الى القالب البارد وبا يساوي مام فقدانه من 
القالب اار. 


الفضيل الخامس القانوه اي للثرصوديناميق 
بير كدر 
Tg ۲. - 9‏ = 1 
Qu, =efT = 1,(‏ 
Qe =ce(T, — Ta)‏ 
لأن الشغل النجز هو بسبب الحرارة فقطء لذلك سياوي الشغل الاتي: 
Qc‏ - رم < ۷۷ 
(1 1۲-2 + )۰ ۷۷ 
__W _(I 1+ -21(‏ 
Qf (Tn ~ Te,‏ 
تلاحظ بانه فقط 14/ من الحرارة تحولت الى شغل. 
مقال 5-5: غاز مثالي احادي الذرة تم تحوله ببطأ من الحالة الابتدائية رگ ,۰۷ 
Ti‏ ال الحالة النهائية يط ۷2ء د1. بين الشغل النجز وفق الشرط 
الذکور في العمود الایسر وضعه امام ما یناسبه في العمود الايمن. 


11 = 0144 


2( ضغط ثابت‎ i) ART, In 5 
9( حجم ثابت‎ i 7۳ FE) 

GT eT‏ حرارة اب (ه 
iv) 0‏ انتروبي ثابتة (.4 


الفصل الخلمس القانوه الثاني للثرعوديناميق 


i) PW, -1(‏ ضغط ثابت (ه 
iv) 0‏ حجم ثابت (.طا 
ا 5 8 ها یه 
اس 12 درجة حرارة ثابتة (ع 
4 
3 7 10000 
iii) PRI, -7(‏ انتروبي ثابتة (.0 


مثال 6-5: محطة كهرباء فيها ماكنة حرارية تعمل بين مستودعين حراريين. 
يحتوي المستودع الاول على ضار الماء درجة حرارة 100م 
والمستودع الثاني يحتوي ماء عند درجة حرارة ۶20 . ماهي كمية 
الطاقة الكهربائية القصوی التي يمكن ان تجهزها هذه المحطة لكل 
جول من الحرارة يؤخذ من بخار الماء. مثل للمحطة برسم تخطيطي. 


6 


Qc 


الكفاءة العظمى للماكنة الحرارية تكون باستخدام دورة كارنوت 
الانعكاسية وبها: 


۱ القانود الثاني للثرموديناميك 


الفصل الخاهس 
222 بك 


O. 7F. 
W = Qu - رع ميرو مه‎ 
وعند التعویضص نجد بان عندما:‎ 
0-13 
يكون الشغل الاعظم يساوي:‎ 


Wan -‏ 
مثال 7-5: ماكنة تعمل بين 150م° و25م° وتستقبل حرارة قدرها 500 جول من 
المستودع ال حار. افترض عدم وجود أي فقدان بسبب الاحتكاك 
واحسب الشغل المنجز من قبل الماكنة. 


7 423.15 -5 


500 423.15 
117 - 77 


معال 8-5: درجة غليان الماء تساوي 265م عند 50 جو. قارن بين كفاية الماكنة 
النظرية عند1جو و50 جو. افرض ان درجة حرارة الحوض 


الستقبل تساوي 35م". 
55 00 
3735 1 
0 5 5 هم 
538.15 1 


نلاحظ هنالك زيادة كبيرة في كفاية الماكنة عند الضغط العالي. 


الفصل الخلمس القانوه الذي للثرهوديناميق 

nk 

مثال 9-5: تمدد 4 مول من غاز مثالي بثبوت درجة الحرارة من حجم 1 لترالى 
0 لتر عند 300 كلفن. احسب التغير بطاقة كيبس. 


AG - ماهم‎ 
۷ 


2 
AG < 2.303 300*414 هما‎ 


= 22976.5»)1( 
--22976.5 [ 
222.977 KJ 


مثال 10-5: تمده 2 مول من غاز مثالي رجوعياً وبلبوت درجة الحرارة عند 
0 كلفن من ضغط 1 جو الى 0.1 جو. احسب التغير بطاقة 
5 
]۲ لم د AG‏ 


1 


AG < 2.303 ۲ هما‎ 
1 


لديم 2303240 - 


-11488.2»)-1( 
= -11.488 kJ 


الفصل السادس 
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Third Law of Thermodynamics 
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القانوه الثاك للتيعوديناميك 


الفصل السادس 
القانون الثالث للشرموديناميك 


Third Law of Thermodynamics 


1 مقدمة ؛ Introduction‏ 

هنالك مقولة عن قوانين الثرموديناميك الاول والثاني والثالث: ملخص 
هذه المقولة هي ان تتصور نفسك في لعبة» وحسب القانون الاول للثرموديناميك 
لا مکنك الفوز اطلاقا في هذه اللعبةء وذلك حسب قانون حفظ الطاقة (لا ربح 
ولا حسارة)» ولكن حسب القانون الثاني لا يمكنك حتى التعادل؛ لان الانتروبي 
في ازدیاده وحسب القانون الثالث انك لا ستطیع الموج من اللعبة لأن الصفر 
الطلق مستحيل الإدراك. 

لغرض تصور معننى القانون الثالث للثرموديناميك 
Third Law of Thermodynamics‏ علينا ان تتصور الماء. جزيئات الماء في 
الحالة الغازية حرة الحركة الى حد بعيد حيث ان الانتروبي بها عال جدا مقارنة 
بامحالات الاخرى للماء ولكن عند تبريد الماء حتى يتم تحويل البخار الى سائل 
تکون حرية الجزيئات مقيدة ول تعد حرة كما كانت في الحالة الفازية. تقل حركة 
الجزيئات اكثر واکشر كلما ازداد التبرید حتى تكون الحركة قليلة جدا 
(تقتصر على الحركة الاهتزازية) عندما يتجمد الماء . كلما ازداد التبرید تتقيد 
حركة الجزيئات اكثر واكثر حتى تتوقف الحركة الاهتزازية عندما يتحول الثلج 
إلى االة البلورية التامة حيث نتوقف حركة جميع الجزيئات بشكل تام. يعني 
ذلك عدم وجود الانتروبي» ويحصل ذلك عند درجة الصفر الطلق. ۲ 

يختص القانون الثالث للثرموديناميك بدرجات ال حرارة المنخفضة وصولا 
ال درجة حرارة الصفر الطلق 0 Absolute‏ وعلاقتها بالانتروبي. عندما 


الفصيل السادوه القانوه الثاك للثرموديناسة. 


تكون درجة الحرارة المطلقة مساوية إلى صفر (0 - ) فان کل طاقات الحركة 
الحرارية سوف تبط ون جميع ابمزیئات أو الذرات أو الايونات ستترتب بشكل 
بلوري تام ومنتظم. إن غياب الحركة العشوائية للجزيئات أو الذرات 
أو الايونات ومن غياب الحركة الحرارية يؤدي إلى أن تصبح الانتروبي للنظام 
مساوية للصفر (0 = 5). إن الاستنتاجات التجريبية تشير إلى إمكانية أن تكون 
الانتروبي مساوية للصفر إذا كانت جميع الجزيئات أو الذرات أو الايونات 
بصورة بلورية تامة ومرتبة بشكل منتظم. 

2-6 الفرق بين جساب انثالبية انتفاعل وانازوبية التفاعل: 


of‏ ما Difference between Euthalpy of Reaction and‏ مور 
Reaction Caleuialious‏ 


الجدول 1-6 يبين قيمة الانثالبية والانتروبية لعنصر الا منيوم ومركباته. اذا 
دققنا النظر في الجدول نلاحظ الانثالبية أعطيت بصيغة انثالبية التكوين للحالة 


Standard-state enthalpy of formation القياسية‎ 


جدول 6 -1 معلومات ثرموديناميكية عن الالمنيوم ومركباته 


٩٩ (/mol.K) AHF (kJ/mol) 
اهس شسساهس  مسإسسر :سا‎ 
3264 164.54 

-7 50.92 


702 110.67 AICle) 


وهذه الكمية تمشل الحرارة التحررة او الممتصة عندما تتكون المادة 
من عناصرها الاساسية» فمثلا ان تكون كلوريد الالمنيوم وفق المعادلة 


الكيميائية الاتية: 


الفصل السلا القانوه الثاك للثرموديناميت 


ان الأرقام المعطاة في الجدول للانثالبيات هي اعداد نسبية حيث تقارن 
لكل مركب بعناصره الأولية. ان الانثالبيات نسبية لانه لا يوجد هنالك صفر 
مطلق تقاس على أساسه الانثالبيات» والذي يقاس هو الحرارة التي تبعث او 
تنص عند تکون اي مرکب. لذلك كل الذي نستطیع قياسه هو الفرق مابين 
إنثالبيات المواد الناتجة من التفاعل وانثالبيات المواد التفاعلة. تم اعتبار حرارة 
تكوين العناصر تساوي صفرا في حالتها الثرموديناميكية المستقرة» وعلى ضوء 
ذلك اخذت انثالبيات المركبات لتكون اكبر او اصغر من ذلك. 

ان المعلومات التي تخص الانتروبيات تختلف كليا عن تلك التي تحص 
الانثالبيات. القانون الثالث للثرموديناميك عرف الانتروبي المطلقة لكل عنصر 
ومركب عند درجة الصفر المطلق وتعتير الانتروبي عند الصفر الطلق هي نقطة 
المصدر Reference Point‏ لباقي قيم الانتروبيات للعنصر او المركب في درجات 
الحرارة الاخری» لذلك فان الانتروبیات العطاة في الجدول 1-6 هي انتروییات 
مطلقة ”5 ولیست انتروبیات تکوین ۸57 وکما في الثال الاني: 


A $° = 110.67 Jmol”, K-31 
The Nernst Feat 1۳۰07۰0 : نظرية نبرنست الحرارية‎ 3-6 


قام العام نبرنست في عام 1906 بوضع نظرية سميت فيما بعد (بنظرية 
نيرنست الحرارية). تنص نظرية نيرنست الحرارية على: 


(أن التخير بالانتروبي المصاحب للتخيرات الفيزيائية والكيميائية يقترب من 
الصفر عندما تقترب درجة الحرارة المطلقة من الصفر اي أن 0< 5 عندما 


الفصل السلاسس القانوه الثالك للثرموديناميك 


ااا ا حچ(چح 
T +0‏ وهذا يؤدي إلى أن کل الواد الوجودة ضمن التحول منتظمة وبصورة 
بلورية تامة). 


لغرض توضيح ما جاء بهذه النظرية دعنا نتفحص الثال التجريي الآني: 


إذا اعترنا أن الانتروبي لتحول الكبريت معي Orthorhombic Sulfur‏ 
يساوي رن ,8 وللکریت الوشوري عنقانا5 Monoclinic‏ يساوي 5,6 والتي 
يكن حسابها من العلومات التوفرة عن اللتغير بالانثابيية والتي تساوي 
(-402Jmo1)‏ عند درجة حرارة التحول والبالغة 369 کلفن. 


02 ر )8 = 4 


Sie 


_ 402 Jmol 
369 


إن التغير بالانتروبي لكل من الكبريت المعيني والكبريت الموشوري 
يمكن حسابها باستخدام قيم السعات الحرارية بين 7-0 و7-369 كلفن وقد 


= -1 097 mol 


وجدت کالاتی: 
6-3 “انا كلل 37س 1 
mol" 6-4‏ وی رک ی رک 


وهذا يعني بان الفرق بالانتروبي يساوي: 
S,(0=-1JK mol’ 6-5‏ - (م) ركد رکف 


ومن العادلات آعلاه نستنتج مايأتي: 


28 


الفصل السلامت القانون الثاك للثرموديناميك 


1- الفرق بالانتروبي ا محسوب من العلومات المتوفرة عن التغيير بالانثالبية 
لا تختلف عن تلك التي ثم حسابها باستخدام قيم السعات الحرارية. 


2- إن التغير بالانتروبي نتيجة التحول يساوي نقريبا صفر وكما موضح 
في المعادلة الاتية: 

6-6 0 2 (20) رک - (۵») ره 

وهذا ما یطابق ما جاء بالنظرية (نظرية نیرنست الحرارية). 
:-4 درجات الحرارة الواطنه جدا : Very Low Temperatures‏ 

هنالك تقنيات ختلفة تم استخدامها للحصول على درجات حرارة واطئة 
وكانت أول التقنیات نجاحاً هو استخدام الثلاجة المنزلية حيث يتم تحت ظروف 
معينة تضغط الغازات ثم تمدد الغازات مما يؤدي الى التبريد ونتيجة للشغل النجز 
لقاومة التجاذب المتبادل بين الجزيئات. هذا هو تطبيق لتأثير جول وثومسون. 

النتروجين السائل الذي يغلي عند درجة 77 كلفن والذي تم إنتاجه تجاريا 
باستخدام هذا الأسلوب وعند إجراء عمليات تمدد متعاقبة للغاز ولا مع 
النتروجين ثم مع اطیدروجین وأخيراً مع الحيليوم؛ حيث قام العالم المولددي 
الفيزيائي هيكي اونيس (1926-1853) بتسبيل غاز افیلیوم وذلك عام 1808 
وبذلك تم الوصول إلى درجة حرارة اقل من واحد كلفن. 

في عام 1926 قام العالمان» وكل لفردة؛ بإجراء ارب مشابهه حيث قام 
العالم الكيميائي الأمريكي فرانکس كايكيو (1982-1895) والعالم الكيميائي 
المولندي بيترديباي (1966-1884) حيث تم إجراء تغير في درجة الحرارة خلال 
عمليتي مغنطة وإزالة المغنطة .Magnetization and Demagnetization‏ يتم 
استخدام عناصر الأتربة النادرة حيث ا متاثربة بارا مغناطيسية عالية 


«High Paramagnetic Susceptibilities 


الفصل السلدس القانوه الثالك للثرموديذاميك ۱ 


إن الايونات الوجبة تتصرف وکانها مغناطيس صغير حيث أنها تتراصف 
عندما تتعرض للمجال الغناطيسي وبذلك کأنها في أوطا انتروبي في هذه الحالة» 
وعندما نقوم بازالة المجال المغناطيسي فان الانتروبية تزداد. 

الشکل 1-6 یوضح كيفية الحصول على درجة حرارة واطئة باستخدام 
هذه التقنية حيث يتم وضع ملح متوازي المغناطيسية Paramagnetic‏ 
مثل كيريتات الكادولينيو 0 المائبة Gadolinium(3) sulfate octahydrate‏ 
[50511:0)] حيث كل ایسون من ايونات الكادولينيوم جنوي على 
الكترونات غير مزدوجة مفصولة عن الأخرى بواسطة كرات من جزيئات 
ماء التبلور. 


الخطوة الاولى: عملية مغنطة الخطوة الثائية: إزالة الغناطیس 


شكل 1-6 الحصول على درجة حرارة واطثة بعملية الغنطة الاديباتيكية 
تمثل الخطوة الأولى عملية الغنطة والثانية إزالة المغناطيس المنحني الموضح 


۳ القاوه الان نمجنا 


الفصل السلايت 


بالشکل 2-6 يوضح اختزال درجة الحرارة بالخطوتين المذكورتين في أعلاه. 


الانتروبي 


في درجات الحرارة العالية فإن المجال غير 
المغناطيسي فعال بسبب الحركةالحرارية 


درجة الحرارة 


شكل 2-6 تغير الانتروبي باختلاف درجة الحرارة نتيجة لتسليط المجال الغناطيسي 


عندما يوضع الملح ين قطي الغناطیس الكهربائي ويبرد إلى درجة حرارة 1 
كلفن عندها يسلط المجال المغناطيسي والحرارة الناتجة يُسمح ها بالمرور أو التحول 
إلى المحيط البارد والذي يشل سائل افیلیوم وهذا هو ما يحصل بالخطوة الأولى. 

في الخطوة الثانية يتم عزل النظام ويتم إزالة امجال الغناطيسي وتمثل هذه 
العملية استرخاء اديباتبكي Adiabatic Relaxation‏ والتي تؤدي إلى تبريد النظام 
إلى درجة حرارة 0.005 كلفن. 

يمكن الوصول إلى درجة حرارة قدرها 0.000001 كلفن وذلك بالاستفادة 

من خاصية الغناطیس النووي Magnetic‏ earااN.‏ المغناطيس النووي اصغر 
من المغناطيس النووي الموجود في كبريتات الكادولينيوم المائية بحوالي 2000 مرة. 


الفصل السلاس القانون الا للثرسوديناميق 


5-6 القانون الثالث للدينمية الحرارية: 
Third Law of Thermodynamics‏ 
القانون الثالث للثرموديناميك» كخيره من قوانين الثرموديناميك 


تمت صياغته بعدة صيغ» وکل الصیغ تربط مابین قيمة الانتروبي ودرجة حرارة 
الصفر الطلق. 


إن أول تعریف لقانون الثرموديناميك الثالث جاء سنة 1923م من قبل 
لويس وراندال Gilbert N. Lewis and Merle Randall‏ ونصه: 
الصفر المطلق عندئذ تصبح المواد في الحالة البلورية التامة). 

تشير الدراسات بأنه لا يمكن الوصول الى درجة حرارة الصفر المطلق. 
وبصورة عامة يمكن ان يأخذ قانون الثرموديناميك الثالث الصيغة الاتية: 


(لا يمكن باية طريقة عمل مهما كانت مثالية أن تختزل درجة أي نظام 
لدرجة الصفر المطلق بعدد محدد من العمليات). 


وكما هو الحال في قانوني الثرموديناميك الأول والشاني يعد قانون 
الثرموديئاميك الثالث ناشفا من التجربة بدرجة كبيرة» أي يقود للنتائج 
المستحصلة نفسها من التجارب الباشرة وله أيضا اسنادات نظرية متعددة. والآن 
يمكن تعريف قانون الثرموديناميك الثالث بأبسط التعابير: 


(إن الانتروبي للصلب البلوري التام لأية مادة نقية صفرا عند درجة 


حرارة الصفر المطلق). 


الفصل لسانت القانوه الثالك للثرمودينلميك 


يؤكد القانون الثالث للثرموديناميك ان انتروبي اي نظام عند درجة 
الصفر المطلق يعد ثابتا محددا ومهماء لان أي نظام من الانظمة يكون عند هذه 
الدرجة عند ادنی مستوى للطاقة (المستوى الارضي )6Ground State‏ ويكون 
بذلك في حالته البلورية التامة. 


Absolute Entropies : الانتروبيات المطلقة‎ 6-6 


عندما نأخذ بنظر الاعتبار ما جاء بنظرية نيرنست الحرارية فان الانتروبي 
يساوي صفر لكل مادة بلورية عند درجة حرارة الصفر المطلق وعلية فانه من 
المکن أن نحسب انتروبي المواد عند أي درجة حرارية أخرى أعلى من درجة 
الصفر الطلق وذلك بالتركيز على العمليات الرجوعية والتي بها 
يتم رفع درجات الحرارة للدرجة الحرارية التي تزيد حساب الانتروبي بها. 
الجدول 2-6 يتضمن قيم الانتروبي لبعض المواد عن 25م'وتحت ضغط 1 بار. 


جدول 2-6 قيم الانتروبي لبعض الواد عن25م: وتحت ضفط 1 بار 


امسا ٩ JK‏ 
هر سس مر ۰ سس تكس 
الللمنسكايك ان ۲ 21140 | 
TT‏ مسر مت | ]11۵ تم 
_ثاني‌اوکسید انکاربون ست 1 21360 ] 
1 الله Tad ll mm Ml‏ 


1925 
اس mM‏ سس لسرت lT‏ 0 


الحا 
غاز 
ضر 
غاز 
غاز 
سائا 
غاز 
غاز 


الفصل لاه القانوه الثالك هودنا 
بج لبلب | 


ان س 219.56 
اا | س 126.80 


160.70 
250.30 
104.60 


إذا کنا من ات الانتروبيات 307 لكل المواد المشتركة لي التفاعل 
الكيميائي فمن السهولة حساب انتروبي التفاعل وفق المعادلة الآنية 
AS = ۳ Sproduct ۳ 2 Sreactant 6-7‏ 


الجدول 3-6 يبين المقارنة ما بين انتروبي التفاعل لبعض التفاعلات 
الكيميائية عند 25م وتحت الضغط الجوي الاعتيادي المحسوب من القانون 
الثالث للثرموديناميك وتلك التي تم الحصول عليها بالتجربة العملية. 


جدول 3-6 قيم انتروبي التفاعل لبعض التفاعلات الكيميائية عند 25م 


ونحت الضغط الجوي 
کش المحسوبة من | کل المحسوبة 
التفاعل القانون الثالث من التجربة 
JK "mol" JK mol"‏ 
ABC,‏ ج Chg‏ 7 9 74- 
ر 
م200 > وی 2+ رب 100.7- 101.4 
1 
0۵ ج Ce +2 O‏ 84.8 89.45 
CaCO, 2 Cad +)‏ 160.7 159.1 


<< 


۳ القانوه الثالك للشروودیناه 


رارة التحول 
The Entropy of Ph 1‏ 
يحصل تغير في الانتروبي عندما تتحول الادة من حالة إلى آخری (من طور 
إلى آحر) وذلك لأن تغير المادة من حالة إلى آخری یتبعه تغير في ترتيب جزیشات 
الادة. مثلاً عند تحول المادة من حالة الانجماد (الطور الصلب) إلى حالة الغليان 
(الطور السائل) يتغير ترتيب الجزيئات في الادة وبالتالي يتغير الانتروبي وکذلك 
عند تبخر الادة وتحولحا من الطور السائل إلى الطور الغازي فان الجزيئات تتباعد 
فيما بينها وتزداد انتروبيتها بصورة كبيرة. 
إذا افترضنا وجود نظام معين في حالة اتزان مع محيطة عند درجة تحول 


af the ۳۵۵9/۱ temperature‏ متنتكسة 


اعتيادية Norma transition temperature‏ (1) حيث یو جد طوران للمادة في 
حالة اتزان تحت ضغط1 جو وهذه الدرجة تساوي صفر درجة مئوية 
(حيث يمكن أن يوجد الثلج وسائل المادة في حالة اتزان عند هذه الدرجة تحت 
ضفط 1 جو) أو قد تكون هذه الدرجة (.۲) تساوي 100 درجة مئوية 
(حيث يمكن أن يوجد سائل الماء مع بخاره في حالة اتزان عند هذه الدرجة). 

إن أي عملية انتقال للحرارة بين النظام ومميطة عند درجة حرارة الانتقال 
هي عملية رجوعية بين طورین» ولأن التحول يحصل تحت ضغط ثابت فإن 
© = ,۵۲۲ وبذلك فان التغير المولاري بالانتروبي للنظام يساوي: 


6-8 


عندما تكون حالة التحول باعثة للحرارة AFfos > © Exothermic‏ 
كما في حالة الانجماد أو التكثيف يكون التغير بالانتروبي سالبا حسب المعادلة 6- 


7 وهذا يعني بان النظام يتحول إلى الخالة التي تكون فبها الجزيئات أكثر ترتیبا 


الفصل السادس القانوه الثالك للثرعودنامای 


وأكثر انتظاما. أما إذا كان حالة التحول ماصاً للحرارة ۲0001000010 حيث 
تكون ۵27۰۰۰ كما في حالة الانصهار أو في حالة التبخر والنتيجة النهائية حسب 
المعادلة 8-6 سيكون التغير بالانتروبي موجباً وهذا ما يعكس تحول النظام إلى 
الحالة غير النظامية حيث من المؤكد بان ترتيب النظام هو في الحالة السائلة 


الحالة السائلة. 
الجدول 4-6 يبين الانتروبي القياسي الحالة الانتقال ودرجة التحول لبعض 
الواد واحدول 5-6 انتروبي التبخر لبعض السوائل. 
جدول 6- 4 الانتروبي القياسي مالة الانتقال ودرجات 


حرارة التحول لبعض الرکبات ۳0۲ كل ۸۵5 


74.53(87.3K) 14.17 (83.8K) 
88.61(332.4K) 39.66 (265.9K) 
87.19(353.2K) 38.00(278.6K) 
61.9(391.4K) 40.4(289.8K) 

104.6(337.2K) 18.03(175.2K) 


85.38(239.0K) 37.22(175.2K) 
44.96(20.38K) 8.38(14.0K) 

109.5(373.2K) 22.00(273.2K) 
87.75(212.0K) 12.67(187.6K) 
75.22(77.4K) 11.39(63.2K) 
97.41(239.7K) 28.93(195.4K) 
75.63(90.2K) 8.17(54.4K) 


0 


اال السلاس القانوه الثاك للثرسوديناميك 


جدول 5-6 الانتروبي القياسي لتبخر بعض السوائل عند درجة الغليان الاعتيادية 


۱ لشن نت 0 


87.2 


Residual Entropy : الانتروبي المتبقية‎ 8 -6 


هنالك حالات لا تساوي فيها الانتروبي المطلقة صفرا 0 ع ٩۳‏ حتى عندما 
عند درجات الصفر المطلق» وهذا خلاف لقانون الثرموديناميك الثالث. تعرف 
هذه الانتروبي بالانتروبي المتبقية .Residual Entropy‏ 


الفصل السلاس القانوه الثاك للترهو .ناسيك 


سائل فائق التبريد 


درجة الحرارة 


شكل 3-6 الانتروبي المتبقية 


توجد مثل هذه الظاهرة في حالتين: 
1- هنالك بعض الرکبات تبقى فيها كمية من الانتروبي حتى في حالتها 
البلورية التامة. تعود هذه الانتروبي الى التعددية للترتیسات الجزيئية 
اة في الحالة البلورية multiplicity of possible molecular‏ 
65 وتسمى ججالة الاحلال في المستوى الطاقي الادنى 
(الستو: ی الآر ضي) .Degeneracy of the ground state‏ 


ان اوه القانوه اللات للثيهو يناميا 


2- نظرية ليرنست الحرارية تطبق على الانظمة في حالة الاتزان 
«Equilibrium‏ والزجاج لا یوجد في حالةاتزان وله زمسن 
استرخاء relaxation time‏ كبير جداء ولذلك له كمية من الانتروبي 
حتی عند الصفر الطلق (لاحظ الشکل 3-6). 

الشکل 3-6 يبين بائه عند الحالة البلورية التامة وعند الصفر الطلق تکون 

قيمة الانتروبي الطلق صفراء وهذه القيمة تزداد عند زيادة درجة اطسرارة حتی 

ف حالة بقاء الادة في الحالة البلوربة. ویتضح من الشکل كذلك بان قيمة 

الانتروبي للسائل فائق التبريد اقل منه في حالة السائل. 

> 9 انتروبي تمدد الغازالمثالي 

The entropy of a Perfect gas expansion 
لقد ذكرنا سابقا بأن التغير بالانتروبي للغاز الشالي عند تمدده‎ 
يمكن حسابه وفق‎ 1sotherma! Expansion بتمائل حراري (تمدد ايزوثرمي)‎ 

العادلة الآتية: 


AS = nRh Ê 6-9 


1 
حيث أن دلا هو الحجم النهائي و هو الحجم الابتدائي للغاز. من 

المعلوم أن الانتروبي هي دالة حالة لأن ۸5 لا تعتمد على المسار بين الحالة 
الابتدائية والحالة النهائية لذلك فان المعادلة 9-6 تطبق على كل الحالات سواء 
أكانت رجوعية ام غير رجوعية. أن اعتماد لوغاريتم الانتروبي على الحجم 


موضحة بالشکل 4-6. 


افص السا القانود الثالك للثرهو ناسيك 


,رو وه 


ل ل سسسسسسسسسسسسسا 
V/V 1‏ 


شكل 4-6 زيادة لوغاريتم الانتروبي للغاز المثالي عند تمدد الغاز بتمائل حراري 

ولكن التغير الكلي بالانتروبي يعتمد على الطريقة التي يحصل بها تمدد 

الغاز. إذا مدد الغاز رجوعياً فان التغير بالانتروبي في الحيط يجب أن يكون بقيمة 

حبث تعطى التغير النهائي بالانتروبي يساوي صفر (20 ۵5 ). ولذلك فان 

التغير بالانتروبي للمحيط (۸۵5) يجب أن يكون سالباً في المعادلة 9-6. اما إذا 

حصل التمدد بتماثل حراري غير رجوعي Irreversible Isothermal‏ 

0 حيث أن 0-/لاو 0-0 وعليه فأن (307-0 ) ونتيجة لذلك ان 

التغير في الانتروبي الكلية (0- سكث ) والتغير في انتروبي المحيط (سکش) ف 
العادلة 9-6 ستكون موجبة. 


الل السادس القانوه الثاك للتبمودين اميك 
سس ات 
10-5 تغير الانتروبي مع درجة الحرارة 


The Variation of entropy with temperature 

تستخدم المعادلة الآتية لحساب الانتروبي عند درجة الحرارة النهائية 1 

معلومات الانتروبي عند درجة الحرارة الابتدائية 1١‏ وكمية الحرارة المبذولة لتغير 
درجة الحرارة من قيمة إلى قيمة أخرى: 


6-0 إحقده 


المعادلة 10-6 يمكن إعادة کتابتها بالصيغة الاتیة: 


6-1 کت رک = یرک 


با أن اغلب التفاعلات الكيميائية يتم (جراژها تحت ضفط تابت ومن 
تعریف السعة الحرارية تحت ضغط ثابت: 
dO,,,=C,dT 6-12‏ 
وطالا أن النظام لا ينجز شغلا بالتمددء لذلك فإنه تحت ضغط ثابت 
تكون المعادلة كما يأتي: 
6-3 سس( + ربى5 = ررم5 


1 T 


و عندما يحصل التفاعل بثبوت الحجم يكن أن نستخدم نفس العادلة مع 
استخدام ,© بدلاً من ,0 عندما لا تعتمد ,6 على درجة الحرارة بالدی الحراري 


المستخدم في التفاعل تكون المعادلة على الشكل الآني: 


الفصل السااس القانوه الثالك للثرهوديناميق 
سك 
dT‏ 2 


Sa) = Srp + وه‎ TT 6-14 


1: 
= Ser) + Cp 6-5 


وبالطريقة نفسها يمكن استخدامها على التفاعلات التي تحصل عند حجم 
ثابت مع استخدام ,6 بدلا من ,6. 


إن اعتماد لوغاريتم الانتروبي على درجة الحرارة موضحة بالشكل 5-6. 


20 
15 اس‎ 
10 
5 
١ 100 20 30 40 


T/T 
شكل 5-6 زيادة لوغاريتم الانتروبي للمادة عند تسخینها تحت حجم ثابت.‎ 


AS/nR 


The Measurement of Entropy فياس الانتروبي‎ 11-6 


هنالك علاقة ما بين انتروبي النظام عند درة حرارة 1 وانتروبي النظام 
عندما يكون 1 تساوي صفر كلفن وذلك بقياس السعة الحرارية (,©) في 


الفصل السلاس القانون الاك للترهوديناميك 


درجات حرارية ختلفة و إيجاد قيمة التكامل للمعادلة 14-6 مع وجوب إضافة 
انتروبي ول الحالة (1۷۲,۵) لكل تحول بالطور بين درجة الحرارة 1-0 
والدرجة الحرارية التي نرغب بقياس الانتروبي عندها فمثلاً إذا كانت لدینا مادة 
تنصهر عند :1 وتغلي عند ,1 فان الانتروبي ها عند درجة حرارية أعلى من 


درجة غليانها يمكن إيجادها حسب المعادلة الآتية: 


7 AH, dT AH, ار‎ 
Sr=So+ f ا لا‎ Ct ۲ بای‎ 
0 FF م7‎ 7 


6-6 
في 1 7 1 


جيع حدود العادلة 16-6 يمكن حسابها مسعريا عدا الحد ,80 وكذلك 
يمكن حساب قيمة التكاملات أما من الرسم أو بحسابها من أعداد متعدد الحدود 
انه راه للمعلومات المتوفرة لدينا ثم القيام بتكامل تحليل متعدد الحدود 
كما موضحة بالشكلين 6-6 و7-6 على التوالي. إن المساحة تحت النحنی 
الوجودة في رسم 0,/1 مقابل1 هو قيمة التكامل المطلوب هنالك عملية بديلة 
ساب الساحة تحت المنحنى وذلك برسم ,0 مقابل '1:ها. 


الفصل السادین القنوه الثالك رونام ۱ 
کے 


Cp/T 


Tb T‏ ع1 


شكل 6-6 تغير 60/1 مع درجة الحرارة 


1 2 ۳ درجة الحرارة 50 


کل ار 


الفصل اللات القانوه الا للثرهودبناميك 


12-6 القانون الرابع للثرموديناميك The Fourth of Thermodynamics‏ 
ظهرت آول فكرة للقانون الراببع للثرموديناميك عام 1937وقد طرح 
الفكرة العالم الا اني ویذر نبرنست Wither Nernst‏ حیث ذکر ذلك عام 

الكيمياء الفيزياوية الانكليزي كيثيدار 1610۳6981007 في جامعة آکسفورد. 

وبقیت فكرة القانون الرابع تتأرجح مابين القبول والنقد والرفض, وقد 
أوضح العام الفيزبائي الأمريكي بيت رلاندزبيرك Peter Landsberg‏ عام 1990 
فكرة طريفة وهي (إذا كان هنالك ثلاثة أشخاص وراء تطور وصياغة القانون 
الأول للثرموديناميك وهم هلمهولتز وماير وجول عامطصاع11 و Mayer‏ 
وهاه[ وهنالك شخصين وراء صياغة وتطوير القانون الشاني للثرموديناميك 
وهم كلازيوس وكارنوت C4۲10‏ وعنالوناهآن) في حين كان هنالك شخص 
واحد صاغ القانون الثالث وهو العالم نيرنست 7761356 ولذلك لا يوجد شخص 
يتمكن من صياغة القانون الرابع للثرموديناميك) تبدو فكرة هذه الأرقام طريفة 
ولكنها لا تنطبق إطلاقا على قانون الصفر للثرموديناميك. 

هنالك عدة صيغ للقانون الرابع للثرموديناميك» والصيغة الأكثر تداولا 
هي صيغة جور جنسون 650 .8 .5 وتنص علی: 


(إذا تعرض النظام إلى دفق من الإكسيرجي Exergy‏ نان النظام سيتجه 
للابتعاد عن الاتزان الثرموديناميکي). 

إذا كان هنالك أكثر من مسار يمكن أن يسلكه النظام للابتعاد عن الاتزان 
الثرموديناميكي فان النظام سيسلك السار الأطول اي بمعنى آخر المسار الذي 
بقلل من استهلاك الإكسيرجي أو السار الا کثر ترتيبا. 


تعرف الإكسيرجي للنظام الثرموديناميكي Exergy of Thermodynamic‏ 


8 


القصيل الساریه القاقوه الثالك نمی ۱ 


لابب 
5/0 بانها أقصى شغل نظري مفيد يمكن الحصول عليه عندما يتجه النظام 
إلى الاتزان الثرموديناميكي التام مع احیط الثرموديناميكي عندما يكون اتصال 
النظام مع هذا احیط فقط. 


يمكن حساب هذه الطاقة وفق العادلة الآنية: 


E = (U - U,) + po(V - 10)5-(ا‎ - So) 6-7 


يمكن كذلك أن نمثل الإكسيرجي اكبر شغل مفيد ينجز من قبل النظام 
خلال عملية اتجاه النظام غير المتزن إلى حالة الاتزان الثرموديناميكي مع مستودع 
الخرارة» عندما يكون احیط هو المستودع فان الإكسيرجي تشل الطاقة الكامنة 
للنظام التي تسیب هذا التغيير للوصول إلى الاتزان الثرموديناميكي مع احيط 
وعند وصول النظام واحیط (الستودع الحراري) إلى حالة الاتزان فان 
الإكسيرجي تساوي صفر. الشكل 8-6 يوضح العلاقة مابين الطاقة والإكسيرجي. 


الطاقة والاكسيرجي 


1 لاكسيرجي 
شكل 8-6 العلاقة مابين الطاقة والإكسير جي 


الفميل السارمه القانوه التاك للثرموديناميق 


تختلف الإكسيرجي عن طاقة النظام حيث أن الإكسيرجي يمكن أن تفنى 
لأنها تعبر عن كمية الشغل القصوى التي يمكن أن تؤخذ من النظام الفيزيائي 
أثناء تبادل المادة والطاقة مع مستودع كبير يكون كمرجع. هذا الشغل الكامن قد 
يكون بسبب القوة أو درجة الحرارة أو درجة عدم الانتظام. هنالك كمية محددة 
من الطاقة في الكون وهذه الكمية لا تفنى ولا تستحدث وفق القانون الأول 
للثرموديناميك فان كمية الإكسيرجي تنقص بصورة ابتة خلال أي عملية 
فيزيائية تحدث في الکون. ۱ 

الإكسيرجي مفيدة لقياس کفاء: عملیات تحول الطاقة. إن كفاءة 
الإكسيرجي تساوي النسبة مابين الطاقة الناتجة والطاقة الداخلة. 

تستخدم بعض الصادر الأمريكية كلمة الوفرة أو التوفر 1149أ6ة1نهكث 
للتعبير عن الإكسيرجي 65618۷ ويمكن توضيحها بصورة مبسطة كما يأتي: 

إذا كانت لدينا طاقة كهربائية خزونة في بطارية فان قابلية تحوضا إلى شغل 
تساوي حوالي 100/ اما إذا كانت نفس الكمية من الطاقة غزونة علی شكل 
حرارة (©) فإن قابلية تحوضا إلى شغل لا تتجاوز 10/ وهذه القيمة هي 
الإكسيرجي أو الوفرة لكل منهما. 


الفصل السادس اوه الثاك رامق 
چ 
امثلة الفصل السادس 


مثال 1-6: اذا علمت بان السعة الحرارية بثبوت الحجم لول واحد من الالمنيوم 
عند درجة حرارة اقل من 50 كلفن تساوي : 


a = 2.48 x 10-5[ 


أحسب قيمة (5)1 وقيم الانتروبي عند درجة حرارة 10 كلفن و1 كلفن 
وقارن بين النتيجتين. 


E اف‎ 7 7۰۵3 5 
د كك‎ ٤ aT +3 


ورگ 


248x107 = 1,3610315‏ بر + زب ۳ 


عند الدرجات الحرارية المنخفضة تعود الانتروبي الى حركة بعض 
الالكترونات. 


Sy 2135-107 IK? x10k + 3248-10 1/6 ۱0۱16 2 * JK 


000 


اغلب كمية الانتروبي عند هذه الدرجة تعود الى الاهتزازات الوجودة في 
الشبكة البلورية. 


اس ات موه 0 _ Sux,‏ 


K تا‎ 0 k, 0 


انا 


الفصيل السلاهه القانوه الثاك للفيموديناميك 


معال 2-6: احسب الانتروبي القياسية لتكوين غاز ثاني اوكسيد الكاربون اذا 
علمت ان الانتروبیات القياسية لغاز ثاني اوکسید الکاربون وصلب 
الکاربون والاوکجین تساوي 0 5.74 و205.0 جول کلفن"! مول" 
علی التوالي. 


Co +O, 2 CO 


ر 3 


زیت لاه 5 یا - S4‏ 


57+ نك |- یرمک = 
ات نک | ي02 5 
٩7 - 213.60 -]5.74+ 205.0[‏ 

= 667 


مثال 3-6: تتحلل الیوریا بوجود الاء حسب العادلة الاتية: 
+2NH,‏ مج رم ۵2 
2 لك 


2 a 


ما هو التغير بالانتروبي القياسي هذا التفاعل عندما يتفاعل مول واحد من 
اليوريا مع الماء. الانتربيات القياسية للمواد المتفاعلة والنائجة كما يأتي: 


SK "mol" المادة‎ 
173.68 CO(NH2)2., 
69.90 HO, 
213.43 CO», 
192.32 NH, 


القصل السادس القانوه ات للثرعوديناميق 
تصیی ات - یرگن = AS’‏ 
مک ,رسكا -( ,28+ (St,‏ = “كذ 
[69.90 173.68[ -])2(192.32 + 213.43[ = 
J 1 mol?‏ 354.51 = 
مثال 4-6: السعة الحرارية لغاز الميدروجين بوحدات جول كلفن " مول ' كما 
في المعادلة الانية: 
C, = 27.2 + 0.0038 T‏ 
احسب مقدار التغير بالانتروبي عندما يتم تسخين مول واحد من 
اليدروجين من 200 كلفن الى 500 كلفن. 


2 ني 
نب = هام أ - که 


0 5 


د (27.2+0.00387) = 


35 ری وا 
AS = j >: 07+ 07‏ 
T‏ 
1 1 


NS 2303102 + 0.0038 (500 -200( 


= 26,07 J ۳۲ 


الفصل الساديت القنوه الا یدنا 
مهال 5-6: جد مقدار التغير بالانتروبي للعمليتين الاتيتين. 
أ- تحول الثلج في درجة حرارة الصفر المثوي الى ماء عند نفس الدرجة: 


ب- تحول ماء بدرجة 100م الى بخار عند نفس الدرجة. علما ان 
الحرارة اللازمة لانصهار الثلج وتبخر الماء تساوي 334 و2424 كيلو 


جول كعم . 
5 48-5 
1 0 3۳-۱2 و۵ 
23.15 
"مه AS=1.22x18 = 21.96 kJ‏ 
2424 
"g7 3‏ 6.5101 - سم S=‏ 
9 33.15 


=605 x18 =117 Jk “امس‎ 


۳ ao 
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General Properties of Liquids 


1-7 مقدمة: Introduction‏ 
الحالة السائلة هي أحدى حالات المادة الأربعة؛ الصلبة والسائلة و الغازية 
والبلازما (البلازما هي الحالة الرابعة للمادة وتختلف عن الحالات الأخرى كون 
أن الإلكترونات فيها تكون منفصلة تماماً عن النوى؛ وبذلك فإنها مزيج من 
الشحنات الموجبة والشحنات السالبة وتكون نسبتها عند سطح الأرض قليلة 
جدأ ولكن معظم الكون يتكون من البلازما وتستخدم في مجالات الصناعات 

ا الإلكترونية وفي مصابيح النيون). 
الحالة السائلة هي الحالة الوحيدة التي تربط ما بين قابليتها على الانسياب 
وقوة الترابط والي منشؤها قوى التجاذب بين جزيتات السائل. إن هذا الترابط 
بط هانين الخاصتين أدى إلى استخدامات واسعة للسوائل في مجالات الحياة 
المختلفة. إن أبسط تعريف للمادة السائلة هو أنها المواد التي تأخذ شكل الاناء 
الذي توضع فيه ولكن ليس بالضرورة أن تملؤه (كما هو الحال في 
الحالة الغازية). 

۱ 7- 2 حالات الادة: States of Matter‏ 
الشكل1-7 يوضح تاثير درجة الحرارة على تصول المادة من حالة إلى 
اخرى» فعند الدرجات الحرارية العالية جدا نرى انفصال الالكترونات عن 
النوى لتكوين حالة البلازما وعند الدرجات الحرارية الواطئة نرى تكون الحالة 

الصلب حيث تكون الدقائق فيها مرتبة بمواقع ثابتة. 


شكل 1-7 تغير حالة الادة مع درجة الخرارة 


وتكون قريبة جدا من بعضها البعض. في الحالة الغازية تكون الذرات 
او الجزيئات المكونة ها غير مرتبة وها الحرية الكاملة بالتحرك ضمن الفراضات 
الكبيرة الموجودة بينها. 

مكونات الحالة السائلة تكون اكثر ترئیبا من الدقائق المكونة للحالة الغازية 
ولكنها اقل ترتيبا من دقائق الحالة الصلبة. ترتيب الدقائق في الحالة السائلة 
غير منتظم وتكون فية الدقائق او جموعة الدقائق حرة الحركة نسبيا بالدسبة 
لبعضها البعض. 


۳ 
الفصل السابة الخواص العاسة للسوائل 


د لري السوائل: داندوذا اه Theory‏ 

لا يمكن القول أن هناك نظربة محددة للسوائل يمكن أن تکون شاملة 
ودقيقة وان نظرية السوائل تعطي قناعات قليلة جداً بالمقارنة بنظربة الغازات 
أو البلورات. 

إن تعبير نظرية السوائل قلما یستخدم في الکتب العلمية وعلیه يمكن 
الاستنتاج أن هناك نظریات عديدة للسوائل وان معظم خصائص السوائل تمت 
دراستها وتعریفها من الفرضیات الخاصة بالقوی الذرية الداخلية وان الطاقات 
التي تحسب في السوائل غالباً ما تكون نتيجة للتأثيرات المتبادلة بين الأزواج 
الذرية أو الجزيثية 11678055 ۳۲ وبمعنى أخر أنه في حالة وجود ثلاث 
ذرات أو أكثر في حالة تقارب من بعضها في سائل كثيف فان طافة النظام تحتتسب 
على أساس مجموع الطاقات الناتجة عن أخذ الذرات على شكل أزواج وبهذا 
تهمل القوى الناتجة ما بين الأجسام الثلاثة أو أكثر. 

إن تعيير النظرية الثنائية للسوائل يعني احاولة للوصول إلى تعبير رياضي 
وفيزيائي لجميع خواص السوائل (مثل الاتزان والانتقال والخصائص المجهرية 
والفصائص الظاهریة» وهذا التعبير مبني على أساس التقريبات الثنائية أو 
المزدوجة» لكن عند تطبيقها وجد بأن هناك صعوبات كثيرة وأساسية في حالة 
استخدام هذا التقريب للحصول على قيم عددية دقيقة لمعظم هذه الخصائص» 
ويمكن الاستنتاج إن هذه النظرية لم تؤد المطلوب منها على أكمل وجه خاصة | 
عند تطبيقها للتنبؤ بالننائج التجريبية لإيجاد معاملات الإنتشار واللزوجة لذي 


© ۱ 
وي ی ين مد 


الفصل السابع الخواص العامة للسوائل 

کے 
يجب إستخدام تعبيرات تقريبية أخرى مبنية على ماذج أخرى فضلاً عن 
استخدام النظرية الثنائية. 


إن هذه النماذج يمكن استخدامها لغرضين هما: 
1- للحصول على تعبيرات رياضية لكميات فيزيائية. 
2- للحصول على فرضيات عددية للعمليات الق تظهرها هذه التعبيرات. 
هناك ثلاثة مجامیع من النظریات الهمة تخص السوائل وهي: 
1- نظریات الشبکة 1۳607165 6 وهي نظریات تعد خواص 
السائل قريبة جداً من الحالة الصلبة. 
2- نظريات اليكانيك الا حصائي Statistical Mechanics Theories‏ 
وهي نظريات تعتمد كلياً على مبادئ الميكانيك الإحصائي. 
3- نظريات الحاكاة بالحاسوب: Computer Simulation Theories‏ 
وهي نظريات تعتمد على المحاكاة بالحاسوب لحركة أعداد كبيرة من 
جزيئات السائل. 
4-7 المقارنة العيانية بين الغازات والسوائل والواد الصلبة 
Macroscopic Comparison of Gases Liquids and Solids‏ 
يبين اب دول 1-7 مقارنة عيانية بين الحالات الغازية والسائلة 
والصلبة حيث يلاحظ الفرق الكبير مابين خواص السوائل مع خراص المواد 


الفصل السابة الخوامه العامة للسوائل 


ررب ج جج ججح ج ج ج ج حح حح سسس 
الخازية والصلبة في الشكل والحجم وكذلك قابلیتها على الإنضغاط وقابليتها 


على السريان. 
جدول 1-7 المقارنة العيانية بين الحالات الغازية والسائلة والصلبة 


1 القابلية على | القابلية على 
ا الشكل زاجم الإنضغاط 
تأخذ ث جم الإناء الذي توخ 3 ۳ 
تف 
فيه 
تاخذ شكل الاناء الذي توضع فيه وا 


حجم ثابت 


| امل | اکل نت وسح وتيت 


: تغبرات الحالة والتغير بالإنثالبية‎ 5 -7 
Changes of States and Changes in Enthalpies 


يوضع المخطط البين بالشكل 2-7 العلاقة ما بين تحول الحالة السائلة إلى 
الحالة الغازية أو إلى الحالة الصلبة وكذلك التحول ما بين الحالتين الصلبة 
والغازية والتغير بالإنثالبية الذي يرافق هذا التحول. 

تتحول السوائل إلى غاز بعملية التبخر ۷۵۳۵۲12۵002 كذلك يمكن أن 
تتحول إلى الحالة الصلبة بعد أن تنخفض درجة حرارتها إلى حد معين وتسمی 
بعملية التجمد 8:062108 ويصاحب العمليتين تغير بالإنثالبية ويلاحظ أن قيمة 
ال تكون موجبة عند تحول المادة السائلة إلى الحالة الغازية في حين أن قيمتها 
سالبة عند ما تتحول الحالة السائلة إلى مادة صلبة. 


الفصل السابة 


الخواص العامة للسوائل 


شكل 2-7 خطط تحول الحالة إلى احالة الأخرى وتغير الإنثالبية 


General Properties of Liquids الخواص العامة للسوائل‎ 6-7 

للسوائل خصائص عديدة تميزها عن حالات المادة الاخرى ويمكن 

تلخيص هذه الخصائص با ياتي: 

4 القابلية على الإنضغاط: السوائل غير قابلة للإنضغاط وهي بذلك تختلف 
عن الغازات ولا يحدث تغير كبيرا في حجم السوائل عند تسليط الضغط 
عليها حتى لو كان الضغط كبير (1000 جو) ويعزى ذلك حسب تفسير 
النظرية الحركية إلى أن كمية الفراغ المسموح به بين جزيئات السوائل صغيرة 
جنال وعليه فان أية محاولة لضغط السائل تقابل بالمقاومة وذلك لتنافر 
السحابات الإلكترونية للجزيئات التجاورة. لاحظ الشكل 3-7. 


الخواص العامة للسوائل 


شكل 3-7 قابلية السوائل على الانضغاط 


ب) الحجم: تحافظ السوائل على أحجامها فعند وضع 100 سم” من سائل في 
أي آناء فإن حجمه لا يتخير عكس الغازات التي تشغل حجم الإناء الذي 
توضع فيه بسهولة ويعزى ذلك إلى قوة التجاذب الكبيرة نسبيا الموجودة بين 
جزيئات السائل. 

ج) الشكل: ليس للسوائل شكل معين وإنما تأخذ شكل الإناء الذي توضع فيه 
وتفسر نظرية الحركة ذلك بعدم وجود مواقع محددة بالنسبة للجزيئات 
حيث أن جزيئات السائل قادرة على الإنزلاق فوق بعضها لكي تشغل 
مواقع ذات أقل طاقة حركية ممكنة. 

د) الإنتشار: تندشر السوائل ببطء في حين أن الإنتشار في الغازات يكون سريعاً 
وذلك لأن جزيئات السائل لا تتحرك لمسافات بعيدة قبل تصادمها 
بالجزيئات المجاورة لأن معدل المسار الحر بين هذه الجزيئات قصير ومن ثم 


141 


الفصل السابق الخواص العامة للسوائل. 
فان جزيئة السائل تعاني من اصطدامات كثيرة جداً (تقدر بالبلايين) عند 
إنتقاها من جهة الإناء إلى جهته الأخرى. 

ه) التبخر: تتبخر السوائل حيث أن جزيئات السائل ذات طاقة حركية كبيرة 
لدرجة تكفي للتغلب على قوى التجاذب بين جزیشات السائل ويمكنها 
الهروب والتحول إلى الحالة الغازية. 

يمكن دراسة الخواص العامة للسوائل في مجالين رئيسين يتعلقان 
السكون وكذلك يمكن دراسة خصائصها في حالة الحركة وعليه سنسلط 
الضوء على هذين امجالین. 
و- الشد السطحي Surface Tension‏ 
ز- اللروجة رازViscos‏ 


نظراً لأهمية خاصية الشد السطحي واللزوجة سيتم شرحها بشيء من 
التفصيل المبسط. 
6-7 -1الشد السطعي: Surface Tension‏ 

تمثل هذه الخاصية مظهر التجاذب بين جزيئات السائل. إن جزیشات 
السائل الموجودة وسط السائل تتجاذب مع الجزيئات الجاورة ها بكافة الاتجاهات 
(لاحظ الشكل4-7) في حين أن الجزيئات الوجودة على سطح السائل والتي هي 
في تجانس مع الحالة البخارية فإنه من الناحية العلمية لا توجد أي قوى تجذبها 
نحو الأعلى ولكن هناك جزيئات مجاورة ها تجذبها نحو الأسفل لذلك تتكون قوة 
شد سطحي تجعلها تتماسك بقوة أعلى من تماسك الجزيئات الموجودة عند حافة 


۱ / الفصل السابق الخواصه العامة للسوائل 


وجود ظاهرة الشد السطحي تفسر ما موضح بالشکل5-7 حیث نلاحظ طفو 
الحشرات على سطح الماء. عند زيادة الساحة السطحية تزداد أعداد الجزيئات 
عند السطح ولغرض حصول ذلك لابد من إنجاز شغل. في هذه الحالة تكون 
للسطح زيادة من طاقة کیبس27:ه:1 01005 مقارنة بالجزيئات الداخلية 
للسائل. أن وحدات الطاقة على وحدة السطح هي (”[ = ”وع <ص(). أن 
هذه العلاقة التي تمثل زيادة طاقة السطح عن وحدة المساحة هي عبارة عن قوة 
على وحدة الطول. 


شكل 7- 4 قوى التجاذب بين جزيئات السائل 


5-7 طفو الحشرات على سطح الام 

يتميز الماء بان له أعلى مقدار للشد السطحي عند مقارنته بالسوائل 
العروفة (عدا الزئبق) ويتضح ذلك عندما نحاول ملا قدح من الماء إلى ما فوق 
حافته حيث ستلاحظ أن الاء يعلو بشكل محدب فوق حافة القدح. 

من الشرح أعلاه يمكننا أن نستنتج بانه يمكن أن يعرف الشد 
السطحي للسائل: بانه هثل القوة على سنتیمتر من السطح والتي تقام (آو تقابل) 
التمدد بالساحة السطحية (حيث تميل السوائل إلى تبنى الأشكال التي تقلل من 
مساحتها السطحية). 

أوضح الطبيب الفيزيائي توماس يونك عام 1805 بان سطوح السوائل 
تتصرف وكأنها أغشية (اغلفة) تتمدد فوق السوائل يمكن ملاحظة ذلك بوضوح 
في فقاعة الصابون 0۵001۵ 50۵0 حيث آنها وبسبب شد هذا الغشاء تبدو وکأنها 


سين ےا 


الفصل السابة التواص العامة للسوائلك 


كروية. غالبا ما تکون الفقاعات الصغيرة لأي سائل على شكل كرة آما الكبيرة 
فأنها تتسطح بسبب وزلها. 

يوضح الشکل6-7 طريقة بسيطة تستخدم لساب الشغل اللازم لتكون 
طبقة رقيقة من السائل تلا لسا عندما يتم رفع سلك بطول | من سائل 
بحيث يقوم بسحب الطبقة الرقيقة للسائل (مثل الطبقة الرقيقة لفقاعة الصابون) 
بارتفاع اء فإن هذه الطبقة الرقيقة وجهان لذلك فإن الطول الكلي للطبقة 
الرقيقة («تناتا 10هو1.آ) يساوي 21. إن القوة اللازمة لتمدد هذه الطبقة ۴ 
تتناسپ طردياً مع الطول الكلي: 


Fa21 7-1 
۳-۷1 7-2 


أي ثابت التناسب الطردي (۷) هو الشد السطحي ٩10٤ء۲‏ ععطک5. 


dx 


شكل 7- 6 نموذج لحساب الشغل المنجز لتكوين طبقة رقيقة من السائل عندما يتم رفع 
سلك سحب السطح بإرتفاع :1 


الفصل السابة الخواص العامة للسوائل 

إذا قمنا بتحريك الطبقة الرقيقة لمسافة ×ل فان مساحة جاني الطبقة ستزداد 
بمقدار 210 ویکون الشغل النجز يساوي 2170 أن نسبة الشغل النجز إلى 
الزيادة پالساحة السطحية پساوي: 


2 الشغل المنجز 


3 ۲ ×21 الزيائة بلمساحة السطحية 


هناك طرق عديدة لحساب الشد السطحيء ومن ابسط هذه الطرق 
وأكثرها شيوعاً هي طريقة إرتفاع السوائل في الأنابيب الشعريةء5ة - Capillary‏ 
:0 الشکل 7-7 يوضح ارتفاع السائل اللون في الانبوبة الشعرية. 
والشكل 8-7 يوضح طريقة قياس الشد السطحي عند غمر انبوبة شعرية 
بصورة عمودية في حوض السائل المراد حساب شده السطحي. 


۱ || 
۱ 0 ارتفاع 
1 سے | السائل في ال نبوية الشعرية 


۱ 


شکل 7- 7 ارتفاع السائل اللون في الانبوبة الشعرية 


شكل 7- 8 ارتفاع السوائل في الأنبوبة الشعرية 
إذا كان السائل من النوع الذي يبلل (يرطب) الزجاج عند ملامسته له 
وبصورة تامة فان الزاوية وهي الزاوية احصورة بين السطح اليدب (وباه‌دنمعه) 
وسطح السائل تساوي صفرا (لاحظ الشكل 7- 9). 


شكل 7- 9 القوى المؤثرة في حالة كون السائل يبلل الزجاج بصورة نا 


الفصل السابة الخوامه العامة لوا 


تاه تسس 
إن القوی,1 ستوثر إلى الأعلى وهي تساوي الشکل السطحي مضروباً 
بطول الاتصال ما بين حافة السائل والأنبوبة (هذا الطول يساوي 7۷ 2) 
وعلیه فان: 
FE = 2 7-4‏ 


حيث أن ع يساوي التعجيل الأرضي عند الاتزان تكون: 


E =E, 7-5 
2 = rr? phg 7-6 
rhpg 
ع ے‎ 7-7 
۱ 7 2 


في حالة أن السائل الوجود داخل الأنبوبة لا برطب (لا ببلل) الزجاج 
بصورة كاملة كما في الشکل 10-7 فان الزاوية © لا تساوي صفر وعلیه فان 
العادلة 7-7 ستکون على الشکل الأتي: 


7-8 یت نو 
2050 ۱ 


۱ ۱ 8 


شكل 10-7 السائل لا يبلل الزجاج بصورة تامة 


۱ اس الا الخوامه العامة للسوائل 


| يتضمن الجدول2-7 قیم الشد السطحي لبعض السوائل عند 293 کلفن 
ونلاحظ من الجدول بان قيمة الشد السطحي للماء هي أعلى قيمة مقارنة 
بالسوائل الأخرى العروفة عدا الزئبق (كما ذكرنا سابقاً). الزئبق له أعلى قيمة 
للشد السطحي وهي تساوي 10472.00 جول متر* وهي أكبر من قيمة 
الشد السطحي للإيثانول بحوالي 20 مرة. 

جدول 2-7 قيم الشد السطحي لبعض السوائل عند 293 كلفن 


۳ الشد السطحي ۷ 
ل رکب (Nm )_gf (Jm?)‏ 


2280 < 10° ۳ 
18.40 x 107 


ایس سو 
ا د 
ان 
7۲ 
| الجدول3-7 یتضمن قيم للشد السطحي لبعض السوائل العروفة 

عند درجات حرارية غتلفة. نلاحظ بأن الشد السطحي للسوائل يقل 

عندما ترتفع درجة السرارة. أن الشد ال طحي لسوائل المعادن 
ا وكذلك المنصهرات الملحية أعلى بكثير من الشد السطحي للمركبات 
العضوية السائلة» فمثلاً أن الشد السطحي للزئبق عند درجة حرارة 273 كلفن 
تساوي 0.480 جول مستر* في حيث أن قيمة الشد السطحي لنصهر 
الفضة عند 1073 كلفن يساوي 0.8 جول متر". 


ا 
1 
۱ 
ظ 6 
ا 


الفصل الساع الخواص العامة للسوائل ۱ 


جدول 3-7 الشد السطحي لبعض السوائل عند درجات حرارية ختلفة 


348 اا ادن كك م دن اسك 


الشكل 7- TEE i‏ الماء والزئبق في الأنابيب الشعربة 
بسبب ظاهرة التوتر السطحي. 
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شكل 11-7 ارتفاع السوائل في الانابيب الشعرية [- الزتبق ب- الماء 
يلاحظ أن سطح الماء في الأنبوبة الشعرية يكون منحنياً وتتجه حاضا 
المنحنى نحو الأعلى في حين أنه في حالة الزئبق يكون هذا الانحاء باتجاه الأسفل» | 
تعود هذه الظاهرة إلى الاختلاف بين قوی التلاصق ۳0۳665 ۸۵۳۵5۷۵ وقوى 
التماسك 5 ملأو ط00. في الماء تكون قوی التلاصق (وهي القوى التي 


انس الاب الخواص العامة للسوائل 


تعصل بين جزيئات الاء والزجاج) اکبر من قوی التماسك (وهي القوی التي 
تربط جزيئات الماء مع بعضها)ء إما في الزثبق فان قوى التماسك اكبر من شوی 
ییادص لذلك يكون اقجاه المنحني فيها نحو الاسفل. 

من التطبيقات المهمة لظاهرة التوتر السطحي (غير ارتفاع السوائل في 
الأنابيب الشعریة) إضافة مواد تزيد من التوتر السطحي للأقمشة أثناء معالجتها 
ما يجعلها قادرة على تقليل البلل كما يتم اضافة بعض المواد التي تقلل من التوتر 
السطحي لمعجون الأسنان اثناء تحضيره لأن ذلك يؤدي إلى انتشار المادة الفعالة 
على سطح الأسنان ويؤدي ذلك إلى فعالية أكبر لمعجون الأسنان في التنظيف. 


2-6-7 اللزوجة Viscosity‏ 
۱ تعير اللزوجة عن قوى الاحتكاك بين جزینات المائع ويمكن أن تعرف بأنها 
مقاومة السائل للأنسياب و تقاس اللزوجة بوحدة بویز (۳0150) (البویز يساوي 
داين ٹا سم وسمیت کذلك نسبة إلى العام الفرنسي بوازلي الذي وضع 
المعادلة الرياضية التي يتم تعيين معامل اللزوجة المطلقة وذلك عام 1844م حيث 
وجد العام بوازلي آن معدل أنسياب الماء خلال أنبوبة شعرية يتناسب طردياً مع 
۱ الضغط ومع القوة الرابعة لصف قطر الأنبوبة الشعرية وعكسياً مع طول 
الأنبوبة وحسب العادلة الآنية: 
rtpr*‏ 
7 3 
حيث أن 1 يعبر عن معامل اللزوجة ولاحجم السائل الذي يتناسب 
۱ خلال الأنبوبة الشعرية التي طوها ء1 ونصف قطرها ٣‏ خلال زمن 4 . 
إن القیاس الكمي للزوجة الطلقة باستخدام الال 9:7 صعب جذا 
وبحاجة إلى دقة عالية جد لذلك يتم عادة قياس اللزوجة النسبية. أن اللزوجة 


© ۱ 
iis iis | 
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الفصل السايق الخوامه العامة للسوائل 


 ____« 
النسبية تعني قباس لزوجة السائل بالنسبة إلى سائل یکون معامل لزوجته معروف‎ 
:-10 × 10.50 وعادة ما يستخدم معامل لزوجة الماء (معامل لزوجة الاء يساوي‎ 


بويز عند 293 کلفن). 


الشكل 7 يوضح الجهاز الستخدم في قياس اللزوجة 6e۲‏ 00ءز۷ 
حيث يتم فيه قباس الزمن الذي يستغرقه أنسياب حجم معين من سائل تكون 
معامل لزوجته معروفة وكذلك قيم قياس الزمن الذي يستغرقه السائل المراد 
تحديد معامل لزوجته وباستخدام المعادلة 7 يتم قياس معامل اللزوجة للسائل 


وكما يأني: 
4 
mw Bt‏ 
410 ا 
81۲ 
4 
1و 7۲ 
2-1 س 
34 


حيث أن ,11 يمثل معامل لزوجة السائل المروف لدینا و 112 معامل 


لزوجة السائل المراد قياس معامل لزوجته. وبذلك فإن: 
1 2 1 


7-12 = 
و1 و 


حيث أن ۱ ود يمثلان الضغط افيدروستاتي لعمود السائل الأول 
والثاني على التوالي. با أن الضغط الميدروستاتي يتناسب طردياً مع كثافة 


السائل لذلك فإن المعادلة 12-7 تحور على الشكل الأتي: 


13 بت #7 ات ۸ 
و 71 


الفصل السابة الخواص العامة للسوائل 


حيث أن 01 و 22 تلان كثافة السائل الأول والثاني على التوالي وا 
ويا الزمن اللازم لانسياب السائلين الأول والثاني على التوالي. 


شكل 12-7 جهاز قياس اللزوجة 


الفصل السابع الخواض العامة للسوائل 


من المعلوم بان كثافة السائل تتأثر بتغير درجة حرارته ولكن هذا التغير 
يعد قليلا جدأ عندما تنم مقارنته بتغير لزوجة السائل مع درجة الحرارة. كثافة 
الماء تتخفض بنسبة 0.27 / عند رفع درجة حرارته من 283 كلفن إلى 303 
كلفن حيث أن كثافته تنخفض من 0.99973 غم سم إلى 0.99707غم سم" 
بين الدرجتين الحراريتين الذکورین؛ في حين أن لزوجة الماء تنخفض من 
5 × 10 بويز عند 283 كلفن إلى 0.7975 × 10 بويز عند 303 کلفن 
وبذلك فان نسبة الانخفاض تعادل ۰/39 وهذه النسبة كبيرة جداً عند مقارنتها 
بنسبة الانخفاض بالكثافة بين نفس الدرجتين الحراريتين. الشكل 11-7 يبين 
تغير كثافة الاء مع درجة الحرارة. 


0.98 - 


شكل 13-7 تأثير درجة الحرارة على الكثافة 
تتغير كثافة الماء باختلاف درجات الحرارة بطريقة معقدة لا تشابه ما يحصل 
للمواد الأخرى. نلاحظ من الشكل 13-7 حصول زيادة بالكثافة عند ارتفاع 
درجة الحرارة (عند درجات الحرارة التي تقل عن الصفر الشوي) لحين وصوطا 
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الفضل ساب الخواص العامة للسوائل 


3 الكثافة العظمى عند 3.98 . عند رفع درجة الحرارة فوق 3.98م نلاحظ 
سيولا احترال بالكثافة نتيجة للتمدد الطبيعي للسائل. إن السافات البينية في 
دلج تؤدي إلى ان تكون كثافة الثلج اقل من الماء وهذا ما يفسره طفو الثلج فوق 
الماء السائل. ان هذه الظاهرة (ظاهرة ان يكون الصلب اقل كثافة من السائل) 
خاصة بالاء فقط دون المواد الاخرى ولولا هذه الظاهرة ملكت الأحياء المائيه 
الوجودة في البحیرات خاصة اثناء فصل الشتاء عند وصول درجة الحرارة إلى 
الصفر المثوي. 

الجدول 4-7 یتضمن قيماً لتغير لزوجة الماء مع درجة الحرارة ما بين 
323-273 كلفن. الجدول5-7 يتضمن قيم اللزوجة لبعض السوائل العروفة 
عند 239 كلفن. 

جدول 7- 4 تغير لزوجة الماء مع درجة الحرارة 

درجة الحرارة / >1 


288 


8.904x<107 


5.468<107 


الفصل الیو الخواص العامة للسوائل 


جدول 5-7 قيم معامل اللزوجة لبعض السوائل عند 293 كلفن 


710010 


7-7 قوی التجاذب بين الجزينات : Intermolecular Forces‏ 

يجب التمییز بين نوعين من القوی التي تخص الجزيئات» فهنالك قوی تربط 
مكونات الجزيئة مع بعضها البعض» وتسمی هذه القوی بالقوی البينية 
«Intramolecular Forces‏ اما النوع الاخر فهي القوى التي تربط الجزيئات مع 
بعضها البعض» وتسمى بقوى التجاذب بين ازیثات۲0۲265 Intermolecular‏ 
القوی البينية اقوی بكثير من قوی التجاذب بين الجزيئات؛ فمثلا ان قوة الآصرة ۱ 
مابين ال يدروجين والكلور في حامض الهيدروكلوريك تساوي431 كيلو جول 
مول" مقابل 16 كيلو جول مول" لقوى الآصرة بين جزيئات الحامض (لاحظ 
الشكل 14-7). عندما تنصهر المادة او تتبخر فان القوى التي تربط مايين 
الجزيئات هي التي تتعرض للانكسار وعند التكثيف تتكون هذه الأواصر ولا 
علاقة للأواصر البينية با يحصل في هذه العمليات. 


۱ التصل الاب الخواص العامة للسواال 


شکل 14-7 الآصرة التساهمية والآصرة البينية حامض امیدروکلوريك 
الجدول 6-7 یوضح القارنة مابين قوی الأواصر الختلفة. 


جدول 6-7 مقارنة مابين طاقات الأواصر المختلفة 


ار جر مر 
ايون- ثنائي القطب 016[(] -100 


شائی القطب- ثنائي القطب ۲۱۵016 0 
Dipole‏ 
2 -0.05 


ثنائی القطب اني - ثنائي القطب مستحث 


Instantaneous Dipole-Induced Dipole 


الفصل السابة الخواص العامة للسوائل 


سس 
ولأهمية الأواصر بين الجزيئات وتأثيرها على خواص السوائل سیتم 
التعرف على طبيعة كل نوع من انواع قوى التجاذب بين الجزيئات وباختصار. 


أولا: الأواصر الهيدروجينية: Hydrogen Bonds‏ 


يعبر عن الآصرة الهيدروجينية بانها نوع خاص من آنواع تداخل ثنائي 
القطب- ثنائي القطب. والذي يحصل بين ذرة الهيدروجين في قطب مشل 
0-11 او 21-11 او ۳-11 والساليية الکهربائية لذرة الأوكسجين او النيتروجين 
او الفلور. الشکل 15-7 یوضح آنواع الاصرة اميدروجينية التي تحصل مابین 
جزيئات السائل نفسه او سائل مع سائل آخر. 


ی س سیگ 


شکل 7- 15 تکون الاصرة افیدروجینیة 
خانیا: قوی فاندر فالز: Forces‏ امد ۷۷ Van der‏ 


تحصل عادة قوی فاندر فالز بين الجزيئات التعادلة وتشمل ماياتي: 


الفصل السابة الخواصه العامة للسوائل 


1- قوی ثنائي القطب- ثنائي القطب: Dipole- Dipole Forces‏ 


تحصل بين جزینتین قطبیتین. في الجزيئات التساهمية القطبية هنالك مناطق 
غنية بالالیکترونات ومناطق اخری غير ذلك. الناطق الغنية بالالکترونات 
(حيث تكون الشحنة عندها سالبة)» تتجاذب مع الناطق الفقيرة بالالكترونات 
في الجزيئة امجاورة حيث تكون الاشارة موجبة. تتراوح قيمة هذه القوى مابين 
25-5 كيلو جول مول". الشكل 16-7 يوضح هذا النوع من القوى. 


تعس بة 
+8 


-8 بها 


شكل 7- 16 قوى ثنائي القطب - ثنائي القطب 


الفصل السابخ الخواص العامة للسوائل 


تحصل بين جزيئة قطبية واخرى غير قطبية. يتولد هذا النوع من القوى 
نتيجة للتوزيع غير التناظر في جزيئة قطبية نتيجة لوقوعها في المجال الكهربائي 
للجزيئات الاخرى ما يؤدي إلى حصول تشوه في توزيع الالكترونيات داخل 
هذه الجزيئة. عند اقتراب هذه الحزيئة من اخری غير قطبية» يؤدي إلى نشوء عزم 
ثنائي القطب المستحث في الذرة او الجزيئة المجاورة. هذا النوع من القوى يفسر 
قابلية ذوبان الغازات الخاملة في الماء. ان جزيئة الماء القطبية يمكن أن تستحث 
ذرة الزينون القريبة منها مما يؤدي إلى نشوء قطب مستحث لذرة الغاز. 
3- قوی لندن: London forces‏ 


تسمى كذلك قوی تشتيت لندن ۴٥۲٥۴۶‏ «ونوعهوونة مم0مم.آ. تحصل بين 
يع أنواع الجزيئات: وهي القنوى الوحيدة ان تحصل بين ابلزینات غير 
القطبية. تنشا هذه القوى نتيجة محصول انحراف في التوزيع المنتظم للشحنات 
داخل الذرة او داخل الحزيثة. الشكل 17-7 يوضح خطوات نشوء قوى لشدن؛ 
حيث نلاحظ وجود انحراف في توزيع الشحنات داخل الذرة وتجمعها ني مكان 
اكثر من آخر ما يؤدي إلى ظهور ثنائي قطب داخل الذرة نفسها. ان اقتراب ذرة 
من هذا النوع من ذرة اخری يؤدي الى ظهور عزم ثنائي القطب (ولو انه ضعيف 
ولكنه مؤثر). يظهر هذا التشوه كذلك بصوره واضحة في ذرات المزيئات ثنائية 
الذرة مثل النتروجين واهيدروجين. 


الفصل السايق الخواص العامة للسوائل 


شكل 17-7 نشوء قوى لندن 


تالثا: تجاذب ايون ‏ ثنائي القطب: Dipole attraction‏ -مه1 

في هذا النوع من الأواصر يحصل ترابط مابين الايون الوجب او السالب 
مع ثنائي القطب. فعندما يتم إذابة ملح الطعام في الماء فان الايون الوجب 
للصوديوم والايون السالب للكلور يحاطان بجزيئات الماء. 

ان قيمة القوة الكلية في هذا النوع تتناسب طرديا مع الشحنة وعكسيا مع 
قطر الايون. الشكل18-7 يوضح هذا النوع من الترابط. 


الفصل السایع الخواص العامة للسوائل ۱ 


شكل 18-7 اصرة ايون- ثنائي القطب (4 ايون الصوديوم و ايون الكلور 
محاطة مجزيئات الاء) 


7- 8 البلورات السائلة : Liquid Crystals‏ 
يمكن تعریف البلورات السائلة بأنها جزیئات منسقة بشکل قضبان وها 
القابلية على الانسیاب کالسوائل وها صفات مشتركة ما بين الحالتين ۱ 
الصلبة والسائلة. 


تتکون هذه الحالة عند صهر بعض الرکبات الصلبة حيث آنها مر بهذه 
الحالة قبل تحوها إلى الحالة السائلة الاعتيادية. وقد اکتشفت هذه الحالة اول مرة 
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الفصل السائة الخواصه العامة للسوائل 


من قبل العالم النمساوي رينتزر وذلك عام 1888م. حيث أن بلورات بنزوات 
الكولسترول النقية لوحظت بأنها تتحول إلى حالة سائلة معكرة عند درجة حرارة 
4م قبل تحولها إلى الحالة السائلة الرائقة عند درجة حرارة 178م. أن تشابه 
بعض صفات البلورات السائلة مع السوائل واختلافها عن السوائل في بعض 
الخصائص الضوئية دعت الكثيرين من العلماء إلى دراستها بصورة تفصيلية 
ونتيجة لهذه الدراسات وجد أنها وسطية تختلف عن حالات المادة الأخرى 
ولذلك فقد سماها بعض العلماء بالطور الوسطي. 

إن مصطلح البلورات السائلة والحالة الوسطية والسائل البلوري جميعها 
مرادفات لوصف تجمع الجزيئات وبيان ترتيبها والتي تشابه الحالة البلورية تقريباً 
وبالوقت نفسه تتمتع بخاصية الوائع وطذا يمكن أن تكون هي الحالة الخامسة 
للمادة والمكملة لحالات الادة الثلاث وهي الصلبة والسائلة والغازية والبلازما 
ضمن درجات الحرارة الاعتيادية. 

يمكن تصنيف البلورات السائلة إلى صنفين في ضوء نشوئها وهما: 

1- البلورات السائلة الثرموتروبية 7:0۲[6 11620 وتظهر هذه الأطوار 
الوسطية نتيجة للتغير بدرجة الحرارة وحسب التنظيم الجزيئي فأنها تتقسم 
على ثلاثة أطوار وسيطة ورئيسة هي: 

[- الطور النيماتي (الخيطي) Nemetic Phase‏ 
ب- الطور الكوليستيري Cholesteric Phase‏ 


ج- الطور السمکتی (الصابوني) ءوقداظ 5۳06010 


القصل السابة الخواص العامة للسوائل 


اب 
2- البلورات السائلة اللايتروبية ٥٣اه‏ وتظهر هذه الأطوار الوسيطة نتيجة 


لإذابة بعض المركبات في مذيب مناسب. ويكون تركيز هذه المركبات وطبيعة 
التجاذب فيما بينها وبين المذيب هي العوامل المؤثرة في الانتقال من طور إلى 
طور آخر وتعد الأغشية الاحبائية وامحلول المائي للصابون أمثلة على هذا 
النوع من البلورات السائلة. 

3- البلورات السائلة الايونوميرية 10066116 وهي نوعان منها ذات وزن 
جزيئي صغير وأخرى ها وزن جزيئي كبير. بينت دراسات حديثة آجریت في 
الثمانينات أنه بالإمكان تصنيف البلورات السائلة والمعروفة ال الآن حسب 
كيفية نشؤها ووزنها الجزيئي وكما في المخطط الأتي (شكل 19-7). 


انم النسااة الخواص العامة لوال 
ت 
سائل 
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۱3۵ 


شکل (19-7) مخطط آنواع البلورات السائلة 


الفصل السابة الواح العامة للسوائل 
برس 
أمثلة الفصل السایع 


مثال 1-7: وصفت أنبوبة شعرية قطرها 1 ملم في سائل كثافته 
9 غم سم”. ارتفع السائل داخل الانبوبة الشعرية إلى ارتفاع 6.30 سم. 
احسب الشد السطحي للسائل. 
8 _ 
13 
اک 


2 
y=25.6 dynes cm"‏ 
مثال 2-7: الى أي حد يمكن أن يرتفع السائل في انبوبة شعرية قطرها 0.01 
ملم» تم وضعها في سائل كثافته 1.30غم سم”. الشد السطحي للسائل 
يساوي 0.065 نيوتن م". 


2ط 
rpg‏ 
2x2x0.065‏ 


1-2-2 
103 1.3010 8 


مثال 3-7: ما هو الضغط اللازم نع الماء من الارتفاع بانبوبة شعرية قطرها 
سم عند 25م وضغط 1 جو. 


2y _ 2(71.97x107( 


=2.84 atm 


r (0.5x10 ˆ 5 


® 


الفصل السابة الخواده العامة للسوائل 


۱ 
| وال 4-7: عند إجراء تجربة لتعيين الشد السطحي للسوائل بطريقة عده 
القطرات وجد نزول 55 قطرة من السائل معين مقابل 25 قطرة من الماء 
۱ لنفس الحجم. إذا كانت كثافة السائل تساوي 0.8 غم سم*في حين ان 
| كثافة الماء تساوي 0.996 غم سم* عند نفس الظروف. احسب الشد 

السطحي للسائل اذا كان الشد السطحي للماء يساوي 72 داين سم" 


J_1: 0‏ 
وه رل و 
بل ولو _ 
ی n,‏ ۱ 
۷0.9 2 
Es cemî‏ 0 ا 
05 


مغال 5-7: عند إجراء تجربة لقیاس اللزوجه باستخدام جهاز اوستوالد عند 
درجة حرارة 20 وجد ان زمن مرور الاء والایثانول في الجهاز تساوي 80 
و175 ثانية على التوالي. إذا كانت كثافة الاء والایشانول تساوي 0.998 
و0.790غم سم* على التوالي ولزوجة الماء عند نفس الدرجة الحرارية 
تساوي 0.01008 بویز. احسب لزوجة الايثانول. 


ات ار 
dt,‏ ل 

_ 1l df, _ 0.01008 5 ۱ 
۳ 


مثال 6-7: في تجربة لقیاس لزوجة السوائل باستخدام جهاز اوستوالد» وجد ان 
جربان الماء يستغرق 1.52دقيقة في حين ان سائل آخر کثافته تساوي 


الفصل السايع الخواص العامة للسوائل 

س 
0.80غم سم" يستغرق 2.25 دقيقة للمرور عند 20م . احسب اللزوجة 
النسبية واللزوجة المطلقة للسائل اذا كانت كثافة الماء عند 20م تساوي 
2 غم سم” ولزوجة الماء الطلقة تساوي 1.005 سني بويز. 


بور 080۳225 _ یط _ nı‏ 


2 را بط 


n, =1.184x1.005 =1.19centipoise 


لذلك فان اللزوجة النسبية للسائل تساوي 1.184 واللزوجة المطلقة 

تساوي 119 سني بويز. 
مثال 7-7: اذا كانت لزوجة السائل تساوي 21.2 10*و0.834 × ۲10 کفم 
م" ثا" عند 20 و40م على التوالي. احسب طاقة تنشيط الجريان للایثانول. 


| م 
Sy 0‏ 


0 SAO | Eg 313.15 -5 
0834x107 2.303 »8.314 | 5 


E, = 85 4J mol" =13.855 K J mol" 


مثال 8-7:أي من الجزيئات الآتية قطبية. اذا كانت الجزيئة قطبية عين اتجاه عزم 
ثنائي القطب من الطرف الموجب الى الطرف السالب. 


أ- فلوريد الميدروجين. 
ب- الكلوروفورم. 


الفصل السابة الخواص العامة للسوائل 


سح ااا م 


Ka‏ الاستيلين. 

و البروم. 

أ- فلورید امیدروجین قطي. مركز الشحنة الوجبة موجود الى الیسار من 
الشحنة السالبة. 


ب- الكلوروفورم قطي. جمييع الأواصر قطبية. مركز الشحنة الوجبة 
موجود فوق مركز الشحنة السالبة. 
ج- الأواصر في الاستيلين قطبية ولكنها قليلة القطبية ومركز الشحنة 
الوجبة ومركز الشحنة السالبة في مركز الجزيكة. 
د - البروم ليس قطي 
مثال 9-7: أي من الأواصر قطبية في الجزيعات الآنية» وإذا كانت قطبية أي ذرة 
NN= -f ۱‏ 
ب- 1-1 
ج- 8-0 
۱ د- P=0‏ 
N =× -[‏ غير قطبية. 
ب- 8-11 قطبية و8 موجبة أكثر. 
| ج-01 -$ قطبية و5 موجبة أكثر. 
د- 0 = ۲ قطبية و موجبة أكثر. 
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الفصل الثامن 
CHAPTER EIGHT‏ 
اتزانات الأطوار 


Phase Equilibria 


الفصل الثامه 


اتبانات الأطوار 


بت 
الفصل الثامن 
اتزانات الأطوار 
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Phase Equilibria 


1-8 المقدمة: Introduction‏ 
يعرف الطور بانه ذلك الجزء من النظام الذي يتصف بالتجانس كيميائيا 
وفيزيائياء وينفصل عن باقي الأجزاء التجانسة الاخرى من النظام بواسطة حدود 

سطحية واضحة. 

لغرض التعرف على حالة النظام فمن الضروري تعبین قيم بعض 
متغيرات الحالة وني الأقل يجب أن نعرف الحد الأدنى من متغيرات الحالة الي 
بحاجة إلى تعيين كي يمكن تحديد النظام وهذا يعتمد على طبيعة النظام» مثلا إذا 
أخذنا 1000س من الماء التقي في وعاء وكانت درجة حرارته 298 كلفن 
وتحت ضغط 1 جو نلاحظ أن الشد السطحي والحجم النوعي ومعامل الانکسار 
لنماذج غتلفة منه تحمل القيمة نفسها تحت شروط معينةء أي أن كل الخصائص 
الكيميائية المختلفة (متغيرات الحالة الأخرى) تبقى غير متغيرة: وإذا اخذنا 
الكمية نفسها من الاء وكانت بتماس مع بخار الماء عند درجة حرارة 298 كلفن 
فان ضغط البخار ياخذ قيمة ثابتة مقدارها 23.8 ملم زئبق وتبقى هذه القيمة 
ثابتة مادام الطوران موجودين معا عند ثبوت درجة الحرارة» وأن بالإمكان تغير 
حالتي الطورين أو حالة النظام بصورة تامة عند تغير قيمة متغير واحد فقط هو 
درجة الحرارة. آما كيفية تحديد الحد الأدنى من المتغيرات المطلوبة فهذا سوف يتم 
النظر إليه خلال هذا الفصل مع شرح مفصل لأنواع من الأطوار. 


الفمل الثامه اتبانات الأطوار 


8- 2 استقرارية الأطوار Stability of phases‏ 
عندما تكون المادة في حالة اتزان فان الجهد الكيميائي لعيئة من هذه المادة 
يكون متشابهاً لجميع الأجزاء. لكي نتأكد من ذلك دعنا نفترض العكس فعندئذ 
يكون الجهد الكيميائي في نقطة ما مساوياً إلى ,دا وني نقطة ثانية مساويا إلى ودر 
وعند انتقال كمية معينة من الادة مقدارها هك من النقطة الأولى إلى النقطة الثانية 
عند ثبوت درجة الحرارة والضغط فان التغير في دالة كيبس (06) سيكون 
مساوياً إلى ( ,,,ر4-) في النقطة الأولى و( ,يرك ب ) في النقطة الثانية وعليه 

سیکون التغير الكلي: 
Jir 8-1‏ ربكم - رل - dG‏ 
وتأسيسا على ذلك فانه في حالة کون الجهد الكيميائي »س أكبر من 
الجهد الكبميائي ر فان الانتقال من النقطة (1) إلى النقطة (2) سيكون تلقائيا 
(لوجود نقصان في دالة کییس) وهذا يعني أن المادة ليست في حالة اتزان» وعليه 
فانه في حالة الاتزان يجب أن یکون: 
8-2 زملل 3 ۸ 
وني الشكل 1-8 والذي يعبر عن التغير في الجهد الكيميائي بتغير درجة 
الحرارة» نلاحظ أن الطور الذي يكون الجهد الكيميائي فيه اقل هو الأكثر 
استقرارا في درجة حرارة معيئة إذا كان الجهد الكيميائي للطور السائل ر عند 
درجة حرارة وضغط معينين مثلاً اقل من الجهد الكيميائي للطور الصلب ,نم 
والطور الغازي (البخاري) رمدم ليكون بذلك الطور السائل هو الأكثر استقراراً 
وعند انخفاض درجة الحرارة سيرتفع ر,,دا وق رس (لاحظ الشكل 1-8) وبذلك 
يكون الطور الصلب هو الأكثر استقراراً والعملية الطبيعية لذلك هي عملية 


الفضبل الثاقه aii‏ الأطوار 


التجمد ويحصل العكس عند ارتفاع درجة يتحول الطور السائل إلى الطور 


ارنازي (البخاري) بصورة تلقائية. 


الجهد الكيميائي 


استقرار الصلب 


درجة الحرارة / 1 
شكل 1-8 تغير الجهد الكيميائي مع درجة الحرارة للطور الغازي والسائل والصلب 
من النتائج التي تم الحصول عليها من القانون الثاني للثرموديناميك هو أنه 
عند الاتزان فأن الجهد الكيميائي للمادة هو نفسه في جيع أجزاء المادة وبغض 
النظر عن عدد الأطوار الموجودة» لذا فان الجهد الكيميائي للطور السائل والجهد 
الكيميائي للطور الصلب متساويان عند الإتزان بين الطورين وكذا في مناطق 
الطور المختلفة. 


الفصل الان اتبانات الأطوا: 


0 


شكل 2-8 الجهد الكيميائي للطورين الصلب والسائل في حالة الإتزان 

يوضح الشكل 8- 3 مناطق الضغط ودرجة الحرارة بصورة عامة 
واستقرارية الأطوار المختلفة فيها. أن الطور يكون مستقرا في منطقة معيئة تکون 
درجة الحرارة والضغط فيها قيم محددة وعند تغير احد العوامل (درجة الحرارة 
أو الضغط) تبدأ عملية انتقال الطور إلى الطور الآخر. 
3-8 التوازن في الأطوار: Equilibrium in Phases‏ 

يعني المفهوم العام للاتزان عدم حصول تغير في النظام وفي لغة 
الثرموديناميك يعني عدم تغير خصائص الادة مع الزمن علماً بان وجود حالة 
الإتزان العام لا يمكن التوصل إليه بسبب التغيرات المستمرة سواء في النظام 
أو في المحيط ولغرض فهم التوازن في الأطوار. 

دعنا نقوم بدراسة حالة التوازن في نظام بسيط يتكون من مكون واحد. 


360 


3, 


الفصل اه اثناثات الأطوار 
يمثل الشكل 8- 3 رسما لبيان الأطوار السائل والصلب والبخار وقشل 
النقطة (1) النقطة الثلاثية أي وجود الاطوار الثلائة في حالة إتزان. 


Te 


C 


درجة الحرارة __ ت سسا 
شكل 3-8 رسم ۳7 الأطوار ٠‏ 
ويمثل الخط (.1 1) الإتزان بين الطورين الغازي والسائل والخط 10 عثل 
خط الاتزان بين الطورين السائل والصلب وشل الط 1۸ خط الإتزان بين 
الطورين الغازي والصلب. 


4-8 حدود الطور Phase boundaries‏ 
۱ إن رسم الطور :ةنع 013 ة1 لأي مادة يوضح مناطق الضغط ودرجة 


اخرارة التي يمكن أن تتواجد عندها الأطوار الختلفة في حالة اتزان. إن الخطوط 
أو المنحنيات الموضحة بالشكل 3-8 تفصل مناطق الأطوار بعضها عن البعض 


ظ 0 


الفصل الم اتنانات الأطوار 


الأخر وتسمى حدود الطور فعته۵00 عققط2. إن هذه الخطوط 
أو المنحيات تمثل قيم الضفط ودرجة الحرارة التي يمكن أن يتواجد بها 
كل طورين في حالة اتزان. هنالك عدة خطوط أو منحنيات بالشكل 3-8 وهي 
.TCg ۸ TTe‏ ۱ 

الخط أو المنحنى 1۲۲ هو الحد الفاصل ما بين الطورين السائل والبخار 
حيث يتواجد الطوران وعلى طول الخط محالة اتزان فيما بينهماء وكل نقطة من 
نقاط هذا الخط أو المنحنى قشل ضخطاً معيناً ودرجة حرارة حددة يتواجد 
عندهما الطوران في حالة اتزان يسمى هذا المتحنى أو الخط بمنحئى او خط 
الضغط البخاري. 

الخط أو المنحنى 14 هثل الخط أو النحنی التالي وهو الخط أو المتحنى 
الفاصل ما بين الطورين الصلب والبخار: وعلى طول الخط أو النحنی يتواجد 
الطوران في حالة اتزان. 

الخط أو المنحنى ©7 يمثل حط أو منحنى الإتزان ما بين الطورين الصلب 
والسائل. هنالك آهمية خاصة ليل المستقيم ۰70 فإذا كان الیل سالباً (كما هو 
الحال في رسم الطور لنظام الماء) فهذا يعني ان نقطة انصهار الثلج تنخفض عند 
زيادة الضغط» وهذا ما معروف بالنسبة للماء حيث أنه يتمدد عند التجمد. أما 
إذا كان الميل موجباً (كما هو الحال في رسم الطور لنظام ثاني أوكسيد الكاربون) 
فهذا يعني أن زيادة الضغط تؤدي إلى زيادة ارتفاع درجة الانصهار وهذه 
هي الخاصية العامة لجميع السوائل (عدا الاء) حيث أن حجمها يتقلص 
عندما تتجمد. 

لا يمكن باي حال من الاحوال الوصول إلى درجة الغليان عندما يتم 
تسخين السائل في اناء کم الاغلاق ولذلك فان الضغط البخاري يرتفع كلما 


النصل الثاهه اترانان الأطوار 


ارتفعت درجة الحرارة ونتيجة لذلك فان كثافة البخار المتكون تزداد كلما ازداد 
الضغظ البخاري. كثافة السائل تقل كذلك في نفس الوقت نتيجة لتمدد السائل 
بارتفاع درجة الحرارة ويستمر ذلك (ازدياد كثافة البخار ونقصان كثافة السائل) 
إلى أن يتم تساوي الكثافتين» حيث يزال الفاصل ما بين السائل والبخار وبذلك 
لا يمكن التمييز ما بين البخار والسائل» ويحصل ذلك عند درجة الحرارة 
الحرجة .Temperature Critical‏ تتمشل النقطة الحرجة بالنقطة ع1 الوضحة 
بالشكل 3-8.أن الضغط الناتج عند النقطة الحرجة يسمى بالضغط الحرج 
Critical pressure‏ ويرمز له بالرمز ,. عند الدرجة الحرجة وفوقها يتكون طور 
واحد ومتمائل يسمى السائل ا حرج الخارق اهعذانته - ونا ولا الأناء حيث 
لا يبقى أي وجود للطور السائل. 

الخطوط أو المنحنيات الثلاثة التي تم ذكرها سابقاً وهي 1712 و۲۸ و10 
تتقاطع في النقطة 7 وهذه النقطة تسمی النقطة الثلائية ۲016 مامذ٣آ.‏ في هذه 
النقطة تکون الأطوار الثلاثة» الصلب والسائل والبخار» في حالة اتزان. تکون 
هنالك قيمة محددة للضغط ودرجة ال حرارة ولا هکن تغيير أي منهما ولو بمقدار 
صغير جداً وني حالة حصول التغير فان أحد هذه الأطوار سيختفي. 
5-8 مخططات اتزان الأطوار: Phases equilibrium diagrams‏ 

الشكل 4-8 يشل خطط اتزان طورين افتراضي حيث يوجد فيه السائل 
باتزان مع بخاره يكون عدد الأطوار في هذا النظام يساوي اثنان (2 = ط) وعدد 
المكونات يساوي واحد (1 - ©). من تطبيق قاعدة الأطوار نستنتج بأن عدد 
درجات الرية يساوي واحد (1 -5). الشكل 4-8 يمثل منحنی بسيط للضغط 
البخاري المشبع للسائل. إذا أخذنا النقطة ۸ على المنحنى وهي نقطة يتواجد فيها 
السائل والبخار معا في حالة اتزان وفيها درجة الحرارة تساوي ,1 وضغطة 


الفصل الثاسه اترانات الأطوار 


البخاري الك إن زيادة الضغط البخاري من ,۲ إلى :۳ مع بقاء درجة اصرارة 
ثابتة عند ,۲ (النقطة 8 يؤدي إلى تکثف البخار وبذلك يتحول النظام إلى نظام 
ذي طور واحد وهو الطور السائلء تحصل العملية نفسها لو ابقينا الضغط ثابتاً 
عند ,۴ وقمنا بخفض درجة الحرارة من ,7 إلى د1 (النقطة 8). أما إذا تم خفض 
الضغط البخاري إلى النقطة © حيث تغير الضغط من ,۳ إلى :۳ مع بقاء درجة 
الحرارة ثابتة عند 10 فان السائل سوف يغلي ويتحول النظام إلى طور واحد وهو 
الطور البخاري. تحصل الظاهرة نفسها إذا تم زيادة درجة الحرارة من ۳١‏ إلى و1 
(النقطة (1) مع إبقاء الضغط ثابتاً عند ظ. 

نستنتج من ذلك أن بقاء الطورين في حالة اتزان مع بعضهما يحصل فقط 
عندما تكون هنالك درجة حرارية معيئة مقابل ضغط محدد وفي حالة بقاء أي من 
هذين المتغيرين ثابتأ وتغير متغير الآخر يعني اختفاء احد الطورين. 


اتيانات الأطواد 


Phases diagrams of Water System يخطط الأطوا رلنظام الماء:‎ 


6-8 


الشكل 5-8 يمثل خطط الأطوار لنظام الماء (لم يتم الالنزام بالمقياس في 
الرسم وذلك لتوضيح بعض النقاط الهمة والتي تقع بعيدة عن بعضها البعض). 


مالك مساحات واضحة ومعلمة تخص البخار والسائل والصلب وهي 
یل مناطق وجود هذه الاطوار لوحدها (1 = ۲). هنالك منحنيات تفصل هذه 
الأطوار عن بعضها البعض وهي تثل حدود الطور (اقطوط الصلدة) وهي 
مثل طورين في حالة اتزان فيما بينهما (2 = 0). 


نی :77 یل الخط البخاري للماء وهو يشل الحا ما بين الطودين 
السائل والبخار وني نهايته يصل إلى درجة الحرارة الحرجة +1. الدرجة اطوجد 
للماء تكون عند 647.30 كلفن وتحت ضغط 218.3 جو حيث يوجد عندها 
طون واحد ومتمائل ويسمى السائل الحرج الخارق Super Critical‏ حيث لا 


توجد أي حدود ما بين الطورین السائل والبخار. 


نی 7۸ مثل منحنى تسامي الثلج وهو يفصل ما بن الطور الصلب 
والطور البخاري. 


الفضل الثالده انزازان الأطوار 


للب ب س 


cC 


3315 ۱ 
درجة الحرارة 6 27315 


شكل 5-8 خطط الأطوار لنظام الماء 


يمثل امتداد النحنی 77 إلى النقطة 8 (المنحنى 18) منحنى الحالة شبة 
المستقر: ة عاطقاكقاعدم بين الماء فوق ایرد (المبرد الخارق) Super cooled water‏ 
وبخاره» وهو أقل استقراراً من النحنی 1۸ حيث أن الماء السائل يوجد بدرجة 
حرارية 271.15 كلفن (-2م) وإذا ما تم القاء بلورات ثلج صغيرة في هذا 
النظام فان السائل فائق التبريد سيتجمد وينخفض ضفطه البخاري إلى حد 
المنحنى 14 (يتحول من الحالة الأقل استقراراً إلى الحالة الاکشر استقراراً). في 
عملية التبريد الخارق ۳:۵6655 عinاcoo Super‏ يتم تبريد الماء إلى درجة حرارة 
تصل إلى 9.4 كلفن بدون أن يتجمد. اكتشفت هذه العملية لأول مرة من قبل 


الفصل الثاهه انرانان الأطوار 
سس 


العام فهرنهایت (1686 -1736) وذلك عام 1724. 

المنحنى 16 يمثل منحنى اتزان صلب- سائل ويوضح كيفية تخير نقطة 
انصهار الصلب بتغير الضغط. إن ميل هذا المنحنى سالباً في نظام الماء وهذا 
يوضح بان نقطة الانصهار للثلج تنخفض بزيادة الضغط وهذا ما تفسره حقيقة 
أن الماء السائل يشغل حجماً أقل من الثلج الصلب. أن مشل هذه الحالة غير 
شائعة بالنسبة للسوائل الأخرى وتعد شاذه وهنالك القليل من المواد لكي يكون 
ميل المنحنى ©7 فيها سالباً مثل البزموث والكاليوم. 

عند امتداد المستقيم 6 إلى الأعلى وعند الضغوط العالية جداً يتكون 
الثلج بأشكال بلورية ختلفة وتسمى بظاهرة الأشكال التعددة Polymorphism‏ 
(وهي مشتقه من الكلمة الاغريقية حيث أن :20110 تعني عدة و Morphism‏ 
تعني شکل وبذلك فان الكلمة تعني عدة أشكال). تتكون عند الضغوط العالية 
ستة أنواع من الثلج حيث يتكونان النوع الأول عند 218.3 جو في حين أن النوع 
الثاني والثالث يتكون عند ضغط أعلى من 2000 جو والشكل البلوري الرابع 
للثلج يتكون عند ضغط ما بين 3000- أكثر من 6000 جو والشكل اضامس 
يتكون عند ضغط أعلى من ذلك. تمتاز هذه الأنواع من الثلج بدرجة انصهارها 
العالية حيث أن درجة انصهار الثلج من النوع السادس تنصهر عند 373.15 
كلفن ولكنه لا يتواجد إلا عند ضغط عال جداً (أكثر من 8000 جو). 
7-8 منحنی الأطوار لنظام ثاني اوكسيد الكاربون 

Phase Diagram for Carbon Dioxide system 

عندما نتفحص الشكل 6-8 الذي يمشل رسم الطور لثاني أوكسيد 
الكاربون بصورة دقيقة نلاحظ اختلافا واضحا بينه وبين الشكل 5-8 ونقاط 
الاختلاف هي: 


الفصل الثامم انا الأطوار 

1- ان النقطة الثلائية (1) تقع في منطقة ضغط مرتفع عن تلك الموجودة في 
رسم الطور لنظام (ثلج- ماء- بخار) حيث أنها تكون في ضغط 5.11 جو 
ودرجة حرارة 216.16 كلفن وهذا يعني أن ثاني أوكسيد الكاربون الصلب 
يتحول مباشرة إلى الحالة الغازية دون المرور بالحالة السائلة (يتسامى)» وفي 
حالة واحدة فقط يمكنة المرور بال حالة السائلة الا وهي. عندما يكون الضغط 
أكثر من 5.11 جو. 

2- النحنی الذي يكون فيه الطور الصلب مع الطور السائل في حالة 
اتزان )۳٥(‏ ييل نحو اليمين أي أن ميل النحنی موجبأء وهذا يعني أن 
الزيادة في الضغط ترفع درجة انصهار ثاني أوكسيد الكاربون الصلب. 


304.2 216.8 
درجة الحرارة 
شكل 6-8 غطط الأطوار لنظام ثاني أوكسيد الكاربون 


۴ انم لاه اتانات الأطوار 
ال ا کے 


و8 منحنى الأطوار لنظام الهيليوم : 


Phases diagram of helium dioxide system 


الشكل 7-8 يفل خطط الأطوار لنظام امپلیوم. يلاحظ أن افیلیوم 
يتصرف بصورة غير اعتيادية حتى عند درجات الحرارة المنتخفضة جداً. يتميز 
خطط الأطوار لهذا النظام بالآتي: 


1- لا يتواجد الطور الصلب والطور الغازي في حالة اتزان إطلاقاً. 


2- للهيليوم التقي منحنى اتزان ما بین طورين سائلين (سائل- سائل) ویسمی 
هذا الخط بخط ^ (عمنا )lambda‏ وأن الهيليوم (116-1) یتصرف كسائل 
اعتيادي. 


3- السائل الآخر وهو هيليوم (816-11) ويسمى السائل الخارق - Super‏ 
14 ويسمى كذلك لأنه ينساب بدون لزوجة. 


4- هنالك شكلان بلوريان من صلب افیلیوم وهي الربط المغلف 
السداسي Hexagonal closed packing‏ ويرمز له بالرمز (110۳) والشكل 
البلوري الآحر هو الکعب مركزي الجسم Body - centered cubic‏ 
ويرمز له بالرمز (500) 


الفصل الثامه 


اتبانات الأطوار 


بايإ بإب سس 


سائل هیلیوم-11 


01 1 
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درجة الحرارة ۱ 
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شکل 7-8 رسم الطور للهلیوم 
9-8 فاعدة الاطوار Phase Rule‏ 
اکتشفت معادلة قاعدة الأطوار آول مرة من قبل العالم ویلارد کیبس ف 
عام ۰1878 ونظراً نشرها في مجلة غير مشهورة فقد بقيت هذه العادلة قيد 
آلنسیان حوالي عشرين سنة. ان هذه المعادلة تعطي العلاقات بين عدد درجات 


۲6 


الفصيل امه اتيانات الأطوار 


الحرية (PF) Degree of Freedom‏ لنظام يحتوي على مجموعة متزنة من الکونات 
(CD) Components‏ مع عدد أطوار ۳۵۵565 (۳) الموجودة في النظام. 

تنص قاعدة الأطوار 2016 ۳۱۵۵۵۵ على أن: 

(عدد درجات الحرية (۴) 2۵007 Number of‏ وعدد الأطوار (5) 
Number of Phases‏ وعدد الکونات Number of components (C)‏ في 
نظام موجود في حالة اتزان تام ترتبط فيما بينها بالعلاقة الآتية): 

F=C-P+2 8-3 

ولاجل الایضاح لابد من القيام بتعريف بعض التعابير التي ورد ذکرها 

قبل الدخول في تفصیلات هذه القاعدة. 


1-9-8 عدد درجات الحریة: Degree of Freedom‏ 
لقد ذكرنا في الفصول السابقة بان هنالك نوعين من الخصائص يكن 
بواسطتها وصف الطور في النظام (أي نظام) وأحدى هذه الخصائص تسمى 
بالمخصائص الشاملة (Extensive Properties)‏ وهذا النوع من الخصائص يعتمد 
على كمية الطور مثل وزن الطور وحجمه أما النوع الشاني من الخصائص 
فيسمى با لخصائص المكثفة أو المركزة (Intensive Properties)‏ وهذا الشوع من 
اخصائص لا يعتمد على كمية الطور وتكون قيمة الخاصية متساوية سواء للطور 
بكامله أو لاي جزء منه مثل الكثافة ودرجة الحرارة ومعامل الانكسار. وهذا 
النوع الاخير هو الذي يهمنا عند توضيح درجات الحرية حيث أن عدد درجات 
الحرية يعني عدد التغیرات المكثفة التي يمكنها اختبارها بصورة مستقلة لكي 
نتمكن بوساطتها تعريف النظام تعريفا كاملا و من ثم تصبح قيم المتغيرات 
الكثفة الاخرى ابتة. فمثلا بامكاننا تحديد حالة نظام يتكون من سائل الماء فقط 


الفصل الثاهه اتاتان الأطوا 


0 


سے 
عند قيم محددة لدرجة حرارة الماء وضغطه لاله في درجة حرارة وضغط معينين 


سوف تكون لسائل الماء قيم ثابتة لخصائصه المركزة مثل الشد السطحي ومعامل 
الانكسار والكثافة» او بمعنى اخر انه بالامكان وصف العينة وصفا كاملا عندما 
نحدد اية خاصيتين من الخواص المكثفة لسائل الماء. 
نستنتج من ذلك أن عدد درجات الحرية للنظام المتزن يعني أقل عدد من 
المنغيرات المكثفة التي يمكن تغييرها بصورة مستقلة دون أن يحصل تغير في عدد 
أطوار هذا انظام. - 
2-9-8 علد المكونات ؛ Number of Component‏ 
يمكن تعریف عدد المكونات بانه اقل عدد من المواد الكيميائية القابلة 
للتغیر بصورة مستقلة والوجودة في آطوار النظام المختلفة. فمثلاً في نظام السائل 
وبخاره والذي يوجد فيه طوران هما الطور السائل والطور البخاري فان هذا 
النظام يحتوي على مكون واحد بينما في حالة نظام احلول الذي يحتوي على 
مذاب وجخار المذيب فان النظام له طوران وكذلك مكونان وهنالك معادلة يمكن 
بواسطتها حساب عدد المكونات وهي: 
8-4 6-1-8 
حيث ١‏ تمثل العدد الكلي للمواد الكيمياوية الموجودة في النظام و۸ تمشل 
عدد التوازنات الكيماوية والنسب المتكافئة بين بعض الاصناف التركيبية في 
النظام اما في حالة المحاليل الايونية فان المعادلة 4-8 ستحور إلى الشكل الاني: 
8-5 6-8-8-1 


و بج سح 


الفصل انامه اتاتات الأطوار 
۳ 
3-9-8 عدد الاطوار: Phases numbers‏ 


لقد تطرقنا في مقدمة هذا الفصل إلى تعريف الطور وأوضحنا بانه يمشل 
ذلك الجزء من النظام المتجانس فيزيائياً وكيميائياً في كل جزء من أجزائهء 
وتفصله عن الأطوار الأخرى حدود واضحة ومتميزة سميت جدود الطور 
boundaries‏ 0356 مثلاً وجود قطعة من الثلج في قدح من الماء تكون معالم 
القطعة واضحة وكذلك حدودها التي تفصلها عن الماء وهي تثل الطور الصلب 

الذي توجد لديه حدود تفصله عن الطور السائل. 

یوصف النظام بانه متجانس Homogenous system‏ إذا كان النظام 
يتكون من طور واحد فقط آما النظام الذي یتکون من اکثر من نظام فیسمی 
نظام غير متجانس Heterogeneous system‏ . ولتوضیح كيفية التعرف وبصورة 

صحيحة على عدد الأطوار دعنا نتفحص الآمثئلة التوضيحية الآنية: 

1- الثلج يشل طوراً واحداً إذا كان على شكل قطع صغيرة او كبيرة؛ ولکن في 
حالة وجود عدد من الأشكال البلورية الختلفة من الثلج لا يمكن عدّها 
طوراً واحداً ولكن كل شكل بلوري منها هثل طوراً واحداً. 

2- وجود ملح الطعام في الماء يمثل طورأً واحداًمتجانساً بالرغم من احتوائه 
على أيون الصوديوم وايون الكلور والماء. 

3- وجود خليط من الغازات تامة الامتزاج تعد طوراً غازياً واحداً. 

4- خليط السوائل تامة الامتزاج يعد طوراً واحداً. 

5- خليط السوائل عديمة الامتزاج تكون أكثر من طور وعدد الأطوار فيها 
يساوي عدد الحدود الفاصلة بين الأطوار زائد واحد. 

6- احالیل التجانسة للمواد الصلبة الختلفة تكون طوراً واحداً بغض النظر 


التصل الثلهه اتزانات الأطوار 


عن الرکبات الكيميائية التي تكونها. 

7- كل شكل بلوري خاص من المواد الصلبة ويشكل طوراً واحداً في حالة 
تشابه التركيب الكيميائي أو اختلافه؛ فمثلاً كل صورة بلورية من صور 
الكبريت تكون طوراً مستقلاً عن الشكل البلوري الآخر. 

إن عملية تحديد عدد المكونات يتطلب معرفة عدد الأنواع الكيميائية (عدد 
المركبات الكيميائية) الموجودة في النظام وهو في حالة الإتزان أولاً ثم بعدها يجب 
معرفة عدد المعادلات الكيميائية التي تربط بين هذه المكونات وكذلك يتطلب 
معرفة العلاقة بين تراكيز الکونات الكيميائية. لغرض التعرف على كيفية حساب 
ذلك دعنا نتفحص الأمثلة الآتية: 
أ- عند إذابة ملح الطعام في الاء تكون لدينا أربعة مركبات كيميائية وهي: 
HO, NaCl, Na’, CI‏ 
توجد هنالك حالة انزان ما بين كمية 7201 المتفككة وكذلك عدد 
الأيونات المتكونة من ۸4 ,-1© وهنالك توازن آخر وهو أن عدد أيونات "۱۷۸ 
يجب أن يساوي دائماً عدد ایونات -1© وبذلك فان العده الكلي للمكونات في 
هذا النظام يساوي: 
8-6 2 -602-4-1-1 
هنالك رأي علمي يقول بان الاء الوجود في هذا النظام يمكن أن يكون 
ايونات الهيدرونيوم (*11:0) وكذلك أيونات الهيدروكسيل (011) لكن بالطريقة 
نفسها يمكن اختزال عدد اثنين منها لأن هنالك اتزاناً ما بين تفكك جزيئات الماء 
وتكوينها هذين المركبين الكيميائين وكذلك هنالك تساوي فيما بين تركيزهما: 
[H30"] = [OH ] 8-7‏ 


| افص الثاهه اترانات الأطوار 
وبذلك فإن إضافة العدد اثنين نتيجة لوجود "11,0 و 011 في النظام يحتم 

اختزال اثنين كذلك وبذلك تكون النتيجة النهائية صفرا. 

ب- عند خلط كميات من غازات لا تتفاعل مع بعضها البعض مشل الميايوم 
والميدروجين والارکون» فان هذا الخليط يكون بحالة اتزان دائما بغض النظر 
عن ترکیز أي مکون من مکونات هذا النظام لذا فأن العدد للمکونات في 
هذا النظام يساوي ثلاثة. 

چ عند خلط كمية من الغازات مع بعضها البعض وكانت هذه الغازات 
تتفاعل مع بعضها البعض مثل خلط كمية مع غاز الميدروجين وغاز اليود 
وغاز يوديد الحيدروجين. إن هذا النظام يحتوي على ثلاثة مركبات كيميائية 
وهي وا[ ودا وآلآء ولكن هذه المركبات ترتبط فيما بينها بالمعادلة الكيميائية 
الآنية: 

8-8 2111 ۶ ريولظ + ودلا 

وهذا يعني أن ثابت الإتزان >1 يساوي: 


HHP 5 
82 2 


وكذلك فآن: 


[H2] = [I] 8-10‏ 
أي أن تركيز الغازين متساو وبذلك فأن العدد الكلي لمكونات مثل هذا 

النظام متساوي: 

6-3-1-1-1 8-11 


د- في النظامين المتوازنين الآتيين: 


الفصل امه اتنانات الأطوار 
HCl) + NH 8-2‏ ۶ یل NH,‏ 
8-3 و60 + 620 2 :6000 


يعبر عن ثابت الإتزان للتفاعل الأول المعادلة 12-8 كما باتي: 
K = [NH»][HCI] 8-14‏ 
كما أن المكونين N٤1‏ و1101 متساويان بالترکیز: 
[NH] = [HCI] 8-15‏ 
وبذلك فأن العدد الكلي للمكونات يساوي: 
6 - 8 1< 3-1-1 < 6 
أما النظام المذكور بالعادلة الثانية العادلة 13-8 فان ثابت الاتزان يعبر عنه 
بالآتي: 
8-17 [و00] = K‏ 
لا يمكن هذا النظام أن يعامل مشل معاملة النظام الأول ( نظام كلوريد 
الأمونيوم) لأنه بالرغم من أن عدد مولات 020 يساوي عدد مولات »60 
ولكن تركيزهما غير متساوء وبذلك فان العدد الكلي لمكونات هذا 
النظام يساوي: 
8-8 3-1<2< »6 
8- 10 اشتقاق قاعدة الطور: عابم Derivation the Phase‏ 
لقد عرفنا عدد درجات الحرية ۴ بأنها أقل عدد من المتغيرات المركزة 
(المكثفة) التي يمكن تغيرها بصورة مستقلة دون أن يحصل تغير درجات الحرية 


ا 


النصل الثاهه اتزانات الأطوار 
يساوي المجموع الكلي للمتغيرات المستقلة ينقص منه عدد المتغيرات المعرفة 
للنظام (عدد معادلات الإتزان الى تربط المتغيرات المستقلة). 
إذا افترضنا وجود نظام بمكون واحد وله طوران. فعند ثبوت درجة 
الحرارة والضغط فآن الجهد الكيميائي للطورين متساو: 
=p =... ۷ 8-19‏ الات ير 
وبذلك سيكون لدينا معادلات متشابهة للمعادلة 20-8 لكل مكون من 
الکونات الموجودة في النظام وهذا يعنى بان العادلات الاتية ستمثل الجهد 
الكيمياني لنظام يتكون من عدد © من المكونات: 


8 
پل .۳ رل لا لا 
ول مک "= رم = H,‏ 
8-20 ولا بسک یلک ايلاح "یلا 
8-21 "لايك e =p =p‏ 


إن وجود عدد 6 من ا مكونات يعني بأننا يمكن أن نتصرف على تركيب 
النظام بصورة تامة بواسطة (1-©) من التركيز إذا كان التعبير عن هذه التراكيز 
بوساطة الكسر المولي أو النسبة الوزنية وذلك لأن التركيز الا خر المتبقي يمكن 
التعرف عليه بصورة تلقائية عند معرفة البقية حيث أن: 


۷ +, 1 


الفصل الثاهه اتبانات الأطوار 


يي جي 
وإذا كان النظام مكون من ۲ من الأطوار فيجب أن يكون تعبير التركيز 


يساوي [(۰]۳66-1 إذا اضفنا تعبيرين آخرین وهما درجة الحرارة والضغط فان 
العدد الكلي للمتغيرات سيصبح [2 + (0)0-1]. وبالعودة للمعادلة 21-8 فانتا 
تاج إلى (8-1) من العادلات لوصف حالة النظام» فلو كان لدينا طوران لكون 
واحد في حالة اتزان فلا توجد سوى علاقة اتزان واحدة فقط بينهما وإذا كان 
لدينا عدد 2 من المكونات فأن العدد الكلي لمعادلات الاتزان سيساوي 
[(۳)6-1] وبذلك فان عدد درجات الحرية ۴ سيساوي: 


[C(P —1] 8-8‏ - [2 + (۳)6-1] = 1 
وبذلك فان: 
8-24 0-2 < ۲ 


11-8 تطبيقات قاعدة الطور: ۲۷۱6 Applications of Phase‏ 
إن وصف نظام يتكون من غاز نقي يتطلب تحديد متغيرين وهما درجة 
الحرارة والضغط أو درجة الحرارة والتركيز أو الضغط والتركيز ومن تحديد 
التغبرین يمكن حساب المتغير الآخر من معادلة الحالة» وهذا يعني بان عدد 
درجات الحرية يساوي اثنين وعند حساب ذلك من تطبيق قاعدة 0 نرى 

بأنها تساوي اثنين: 
F=C-P+2=1-1+2=2 8-25‏ 
ويسمى مثل هذا النظام بنظام ثنائي المتغير ")۶رہ 81۷2٣1۸۲‏ . 
إذا كان لدينا نظام ذي مكون واحد وبطورين وبحالة اتزان (اتزان طور 
سائل مع طور البخار) فهنالك حاجة إلى تحديد متغير واحدا فقط لوصف النظام 
مثل درجة الحرارة أو الضغط وذلك لأن تحديد أحد المتغيرين يجعل من تحديد 


الفصل له اتزانات الأطوار 


| لیر الثاني تلقائيا أً وذلك لوجود ضغط ذو كمية محدودة مقابل كل درجة 
حرارية وهذا يعني بان عده درجات الحرية يساوي واحد. عند تطبيق قاعدة 
اللور على مثل هذا النظام يعطي قيمة ۴ وتساوي واحد: 
F=C-P+2=1-24+2=1 8-26‏ 

ويسمى مثل هذا النظام بنظام أحادي المتغير univariant system‏ 

عند النقطة الثلاثية لنظام يتكون من مكون واحد فهذا يعني وجود ثلاثة 
أطوار في حالة اتزان» وبهذه الحالة لا يمكن تغيير أي متغير وإذا ما تم ذلك فان 
حالة الإتزان بين الأطوار الثلاثة ستختفي ويختفي معها أحد الأطوار. هذا 
يعني أن عدد درجات الحرية يساوي صفراً عند تطبيق قاعدة الطور نرى بأن ۴ 
تساوي صفر. 
F=C-P+2=1-3+2=0 8-7‏ 

ويسمى مثل هذا النظام بالنظام غير المتغير Invariant system‏ 

نستنتج من من الأمثلة أعلاه بأنه كلما زاد عدد الأطوار في النظام كلما قل 
عدد درجات الحرية كما نستنتج بان عدد درجات الحرية للنظام ذي الکون 
الواحد يتراوح ما بين صفر واثنتين. 

الجدول 1-8عثل عدد المكونات والقيمة الصغرى والقيمة العظمى لعدد 
الأطوار وعدد درجات الحرية. 


الفصل اه اثناثات الأطوار 


جدول 1-8 العلاقة بين عدد الکونات وعدد الأطوار وعدد درجات الحرية 


القيمة الصغرى 
لعدد الأطوا ار Prin‏ 


350 


١ الفصلا‎ 


ظ ناه انزانات الأطوار 


أمثلة الفصل الثامن 


رال 1-8: احسب الجهد الكيميائي للثلج وللماء السائل عند زيادة الضغط من 
1 بار الى 2 بار عند صفر درجة مئوية. كثافة الثلج والماء السائل تحت نفس 
الظروف تساوي0.917 و 0.999غم سم 


طفلط سر 
م 
3 1810311075 
7 (1< سس ترق 
5 8 
=1.80J mol"‏ ا نم مس ترك 


999 
| مال 2-8: احسب رياضياً مقدار تأثير الضغط على درجة غليان السائل. 


Png =F ۷۱‏ لش 


وبتطبيق قاعدة تورتون (كما سيتم توضيحها ني الفصول القادمة 
ان شاء الله) 


1۳ 85 


Gg IOP KT‏ 7 و 


"7 اه 0.0348= 

aT 

dP 
لذا فان الزيادة بالضغط بمقدار 0.1 جو نتوقع ارتفاع درجة الغليان بمقدار‎ 

3 درجات مطلقة تقريبا 


< 28.7 Katm” 


O 


الفصل اللمه اثبانات الأطوار 


بل ب بحبح 
مثال 3-8: اذا ما تعرضت يد الانسان للاحتراق بماء مغلي بدرجة حرارة 
0م او ببخار الماء بنفس الدرجه الحرارية (۸100» أي نوع من هاتين 
الحالتين تسبب حرقاً اكبر؟ ولماذا؟. 
الاحتراق ببخار الماء عند 100م: يكون اكبر لان تحول بخار الماء الى 
سائل بالدرجة الحرارية نفسها يعطي حرارة قدرها 40.7 كيلو جول مول". 
مثال 4-8: المخطط الآني يمثل منحن الاطوار للمادة ×: 


8 ۱ 


الضقط 


درجة الحرارة 


أ- ماهي الاطوار الوجودة في النقاط ۸ و8 و۴ وا و8. 
ب- حدد النقطة الحرجة والنقطة الثلائية. 


: ۳ 
اتزانات الأطوار 


الفصيل الثلسه 
3 حدد المنحني الذي يفصل بين طوري الصلب والغاز. 
د- ماذا يحصل لو تم رفع درجة الحرارة وبثبوت الضغط في القطة 4. 
[-۸: صلب 8: صلب. ۴: سائل+ غازء 8: سائل» 8: صلب+ 
سائل + غاز. 
ب- النقطة الحرجة هي 0 والنقطة الثلاثية هي 8. 
چ المنحي BG‏ 
د- المادة الصلبة تنصهر اولاً ثم تتبخر بعد ذلك. 
مال 5-8 ضغوط التسامي للكلور الصلب في درجات غتلفة هي كما ياتي: 
2 باسكال في 112م 
5 باسكال في 126.5م' 
والضغوط البخارية للکلور السائل في درجات حرارية ختلفة كما يأتي: 
0 باسكال في 110م' 
0 باسكال في 80م: 
احسب ما ياتي: 
1- انثالبية التسامي 
2- انثالبية التبخر 
3- اثثالبية الانصهار 
4- درجة الحرارة عند النقطة الثلائية 


الفصل الثامه اتزانات الأطوار 


من العلوم ان علاقة الانثالي بدرجة الحرارة والضغط هي كما ياتي: 


1- لحساب حرارة الانصهار ر۸۸1 


RTI, م‎ 
AH, - 3 ١-2 وم‎ 2 
1 2 


2 - 1 


2 مر 1611514645 2303:8314 _ 
85 14.5 


=3104 KJ mol 
وذلك فان حرارة التسامي= 4.31 كيلو جول مول”!‎ 
یکن حساب حرارة التبخر ,۸۸1 كما يأني:‎ -2 
2.303«*8.314«173.15«*193.15 موم‎ 0 


۳ 1 
3 20 °8 1590 


كيلو جول مول ' 22.1= 
3- يمكن حساب حرارة الانصهار بعد إن عرفنا حرارة التسامي وحرارة 
التبخر حسب العلاقة الآتية: 
A,‏ ب للذ- AH,‏ 


كيلو جول مول" 9.3 = 2.1 - 31.4 


4 1 سس ين ورا وروت 
7 ۱173.15 8314 ِ 


ل 0 = 
1 


عم 2.303 


الفصل الم اتزانان الأطوار 
__ 


وني حالة السيولة 


1__ 1_( 2200+ 1590 هما 2.303 = ري رهعط 2.303 
7 173.15( 8314 9 


9 


وني النقطة الثلاثية تکون الضفوط متساوية وعلية: 


د - 222.723 رز - 29.300 
3 1 


ومن العلاقة اعلاه هکن إيجاد: 
T=107.1 16-60‏ 
أي ان درجة الحرارة عند النقطة الثلاثية تساوي- 103م 
مثال 6-8: اذا علمت بان الضغط البخاري لثاني اوكسيد الكاربون في حالة 
الصلبة والحالة السائلة يعبر عنة حسب المعادلات الآتية: 
ذا ووو رد = log (Pa J‏ 


log (۳ Pa ( 4 


احسب درجة الحرارة والضغط عند النقطة الثلائية لشاني 
اوکسید الکاربون. 


عند النقطة الثلائية یکون الضغط البخاري لحالة الصلابة مساوي للضغط 
البخاري لحالة السيولة. 


=P 


(ligund)‏ 2 ر 


الفصيل الثاهه اتزانات الأطوار 
ويذلك وباستخدام المعادلات اعلاه نحصل على: 
874 1360 


11.986 3-2-9729 - حت‎ 
tp) (up) 


حيث ان م1 تمثل درجة الحرارة عند النقطة الثلائية. 
Ty 22 16‏ 
وبذلك فان درجة الحرارة في النقطة الثلائية = 215-3 کلفن 


log (P,,)=11.96 ا‎ 


حيث ان م٠۶‏ يمثل الضغط عند النقطة الثلاثية فلذلك. 


x10 pa‏ 4.70= ىام 


(tp 
من النتيجة نلاحظ ان الضغط عند النقطة الثلاثية هو اكبر من 1 جو‎ 
باسكال) لان ثاني اوكسيد الكاربون لا يمكن ان يكون سائلا في‎ 10 × 1.33( 
الضغط الجحوي الاعتيادي.‎ 
مثال 7-8: احسب عدد المكونات لنظام غازي يحتوي على غازات الهيدروجين‎ 
والنتروجين والامونيا.‎ 
تكون حالة التوازن في هذا النظام كما ياتي:‎ 
210115 +N, + 


32) 2 2 


وفق ذلك فان × يساوي 3 وخ1 يساوي 1»› وعليه: 


_ ج0000 


الفصل امه آتزانان الأطوار 


دوسا 
أي ان عدد المكونات يكون 2 وبذلك يمكن ان بحضر هذا النظام بوجود 


غاز الامونيا واي من الغازين الاخرين اما اذا كانت النسبة مابين 11 ول هي 1:3 
فان ۸ يساوي 2 نتيجة للعلاقة المتكافئة وعلية: 
0-8-8 
0-3-2-1 
ويكون بذلك عدد المكونات 1 ويمكن تحضير هذا النظام من الامونيا فقط. 
مثال 8-8: احسب عدد المكونات لنظام يحتوي على غازي كلوريد افیدروجین 
والامونيا وعلى كلوريد الامونيا الصلب. 
في هذا النظام يوجد طوران هما الطور الصلب والطور الغازي والتوازن 
الكيمياوي في هذا النظام هو: 
يلجي NH:‏ رآ ۸ 
ولوجود توازن واحد فان 1 -1 وعليه فان: 
0-1-8 
0-3-1-2 
إن عدد المكونات يساوي 2 اما في حالة احتفاظ النظام بنسبة 1:1 في تركيز 
غازي الامونيا وكلوريد امیدروجین ففي هذه الحالة تكون ۸ تساوي 2 وعدد 
المكونات سيكون مساويا لواحد. 
مثال 9-8: ماهو اكبر عدد من الاطوار التى يمكن ان توجد في حالة توازن في 
درجة حرارة وضغط ثابتين. 
أ- نظام ذو مكون واحد 


ب- نظام ذو مكونين 


الفصل الان النانات الأطوار 


ج- نظام ذو ثلاثة مكونات 
أت 
2+ -0 < !1 
0=1-P+2‏ 
P=0‏ 


0=2-P+2 
P=4 


0=3-P+2 
P=5 
:10-8 مثال‎ 
محلول مشبع من كبريتات الصوديوم (,218:50) مع وجود زيادة من الملح‎ - 
يغلي في وعاء مغلق. احسب عدد الأطوار وعدد الکونات الوجودة فیه. ما‎ 
هو عدد درجات الحرية؟‎ 
ب- في حالة کون المحلول الذکور غير مشبع احسب الا طوار وعدد الکونات‎ 
وعدد درجات الحرية وعرفها.‎ 
2= أ- ان عدد الکونات‎ 
11,0 وهما: ,213,50 و‎ 


اما عدد الاطوار فيساوي 3 وهي: 


388 
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القصل اه اتيانات الأطواد 
الملح الصلب. المحلول السائلء والبخار وذلك لان المحلول في حالة غليان 
وني وعاء مغلق. 
يمكن حساب عدد درجات الحرية حسب المعادلة: 
F=C-P+2‏ 
2-2-2 
1= 


وفي هذه الحالة يتم تغير الضغط فيجب أيضا تغير درجة الحرارة وذلك 
للحفاظ على غليان احلول والعكس صحيح أيضا. 
ب- ان عدد المكونات = 2 

وهما: ,21350 و 51,0 

اما عدد الاطوار فيساوي 2 وهما: 

- الحلول السائل والبخار. 

- اما عدد درجات الحرية 

5-2-2 
=2 

وني هذه الحالة يمكن ان يتم تغير كمية ا ملح المذاب والضغط مع تغير 

مناسب في درجة الحرارة لكي نحافظ على الغليان. 


